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Die Auswirkungen der Altlasten ehemaliger Sprengstofffabriken auf das Grund- und Oberflä-
chenwasser stellen ein großes Gefährdungspotential für die Trinkwasserversorgung dar [1-5]. 
Die Rückstände aus der Sprengstoffproduktion enthalten Nitroaromaten. Diese werden in be-
deutenden Mengen freigesetzt und belasten Wasser und Boden [2]. 
Im ehemaligen Deutschen Reich wurde die Anzahl der Produktionsstätten zur Herstellung von 
Sprengstoffen während der Zeit des Nationalsozialismus stark erhöht [3]. Dabei steigerte die 
deutsche Rüstungsindustrie in der Zeit von 1936 bis gegen Ende des Zweiten Weltkrieges 
1945 ihre Jahresproduktion von 25000 t auf etwa 380000 t militärischen Sprengstoff [3]. 
2,4,6-Trinitrotoluol und Dinitrobenzol hatten die größten Anteile an der Gesamtproduktion. 
Für die 2,4,6-Trinitrotoluol-Produktion gab es im Gebiet des ehemaligen Deutschen Reiches 
eine Kapazität von 55000 jato [6]. Die größten der damaligen Sprengstoffwerke waren Stadt-
allendorf bei Marburg, Hessisch-Lichtenau bei Kassel, Krümmel-Geesthacht, Elsnig in Sach-
sen und das Werk Tanne in Clausthal-Zellerfeld [3]. Auf jedem Gelände ehemaliger Standorte 
der Sprengstoffproduktion ist mit 2,4,6-Trinitrotoluol-Rückständen zu rechnen. Analog gilt 
dies für frühere Munitionsabfüllbetriebe und Munitionslager.  
1.1 SICKERWASSERINHALTSSTOFFE EHEMALIGER SPRENGSTOFFFABRIKEN 
In Deutschland sind mehrere ehemalige Produktionsstätten bekannt, an denen das Grund- und 
Oberflächenwasser durch 2,4,6-Trinitrotoluol, dessen Vorprodukte, die bei den Synthesen 
anfallenden Nebenprodukte und ihre Metabolite belastet ist [1, 7-19]. Bei Untersuchungen der 
Standortwässer wurden Mononitrotoluole [8, 9, 11, 12, 16, 18, 20], Dinitrotoluole [8, 9, 11, 
12, 16, 18, 20, 21], 2,4,6-Trinitrotoluol [8, 9, 11, 12, 16-19, 21], Nitroaminokresole [1], aro-
matische Amine [10, 11, 19], Nitrophenole [9], Nitrotoluidine [1], Aminonitrostilbene [1] und 
aromatische Sulfonsäuren [1, 15] nachgewiesen. Als Nitrobenzole konnten 1,3,5-Trinitroben-
zol [19, 21], Dinitrobenzole [9, 17-19, 21] und Mononitrobenzol [21] identifiziert werden. 
Grundsätzlich können sämtliche Isomere der verschiedenen Substanzgruppen auftreten. 
Die meisten Nitroaromaten zeigen nach inhalativer, oraler oder dermaler Aufnahme eine toxi-
sche Wirkung [22-25, 27]. Untersuchungen an Versuchstieren haben ergeben, dass einige 





produkte eindeutig karzinogen wirken [22-25, 27]. Bei 2,4,6-Trinitrotoluol, 2,4- und 2,6-Di-
nitrotoluol wurde ein erbgutveränderndes und krebserregendes Verhalten nachgewiesen [4]. 
Vor allem die als Metaboliten der polynitrierten Aromaten identifizierten Diaminoverbindun-
gen zeigen ein hohes mutagenes und krebsauslösendes Potential [22-25, 27]. Andere dieser 
Substanzen stehen zumindest im Verdacht, karzinogen zu sein. Aufgrund ihrer toxikologi-
schen Bewertung wurden viele dieser Verbindungen als wassergefährdend bzw. stark wasser-
gefährdend klassifiziert [28]. An einigen Orten ist die Trinkwasserversorgung gefährdet und 
eine wirksame Behandlung dieser Standortwässer unerlässlich [1, 4]. Darüber hinaus ist eine 
weitere Verbreitung organischer Verbindungen aus der Sprengstoffproduktion zu verhindern. 
1.2 BEHANDLUNGSVERFAHREN VON SICKERWÄSSERN 
Die Verfahren in der Wasser- und Abwasseraufbereitung lassen sich in 
! physikalisch-chemische Trennverfahren 
! biologische Verfahren 
! chemische Verfahren 
einteilen. 
Bei der Behandlung von Grund- und Oberflächenwässern, die mit Nitroaromaten aus Rüs-
tungsaltlasten kontaminiert sind, kommt als gängigstes Verfahren die Adsorption mittels Ak-
tivkohle zur Anwendung [19, 25, 29-37]. Diese physikalisch-chemische Behandlungsmethode 
ist ein wirtschaftliches Verfahren und hat sich bereits bei der Aufbereitung organisch belaste-
ten Grund-, Sicker- und Industrieabwassers bewährt. Die polynitrierten Toluole und Benzole 
adsorbieren sehr gut an Aktivkohle und lassen sich daher ausgezeichnet aus den Standortwäs-
sern entfernen [19, 26, 29, 30, 32, 34, 38-45]. Die mehrfach nitrierten Toluole werden durch 
abiotische und intensive mikrobielle Prozesse in den Aktivkohlefiltern umgesetzt [2, 44]. Die 
Transformation zu aromatischen Aminen stellt jedoch ein Problem dar, da die Bildung polarer 
und somit mobilerer Substanzen die Einhaltung entsprechend vorgegebener Einleitwerte für 
Aktivkohleanlagen erschwert [21, 46]. Dieses physikalisch-chemische Trennverfahren führt 
zu neuen Abfallformen und hat nur eine Problemverlagerung zur Folge. Die belastete Aktiv-
kohle muss später entsorgt oder regeneriert werden.  
Die biologischen Verfahren nutzen die Eigenschaft bestimmter Mikroorganismen, um 2,4,6-





ben aus dem Gebiet ehemaliger Sprengstofffabriken einige Mikroorganismen isoliert, die 
Nitroaromate metabolisieren [47-61]. Eine mikrobiologische Behandlung der durch Rüs-
tungsaltlasten kontaminierten Böden und Wässer ist möglich. Allerdings wird dabei in der 
Regel keine Mineralisation erreicht. In „Giftungsreaktionen“ entstehen Metaboliten, die in 
ihren ökologischen und toxikologischen Auswirkungen ein erhöhtes Gefährdungspotential 
darstellen [62]. Beispielsweise konnten die 2,4,6-Trinitrotoluol-Metaboliten 2,6-Diamino-4-
Nitrotoluol [21], 2-Amino-4,6- und 4-Amino-2,6-Dinitrotoluol [9, 17-19, 21], 2,4- und 2,6-
Diaminonitrotoluol [9] bestimmt werden. Außerdem sind die erreichten mikrobiologischen 
Transformationsraten für die Nitroaromaten gering. Damit weist diese Methode unter Be-
trachtung einer zukünftigen Aufbereitungsdauer eine mindere Zeiteffizienz auf. 
Ziel der angewendeten Sanierungstechnik sollte eine Transformation der verschiedenen Nitro-
toluole und Aromate zu geringer toxisch wirkenden und biologisch transformierbaren Sub-
stanzen sein. Chemische Oxidationsverfahren ermöglichen im Idealfalle eine vollständige 
Mineralisierung der organischen Wasserinhaltsstoffe. Dabei kommen zunehmend „Fort-
schrittliche Oxidations-Prozesse“ (Advanced Oxidation Processes (AOP´s)) zum Einsatz [63]. 
In diesen Prozessen werden hoch reaktive Hydroxyl-Radikale (•OH) als Zwischenprodukte 
erzeugt. Diese Radikale wirken als extrem aggressive Oxidationsmittel (E0 = 2,8 V vs. NHE 
[63]) und oxidieren organische Wasserinhaltsstoffe wenig selektiv, meist nahezu diffusions-
kontrolliert bis zu Kohlendioxid, Wasser und Mineralsalzen auf: 
 CnHmXz + 
•OH → n CO2 + m/2 H2O + z HX.                (1.2.1)  
Das Hydroxyl-Radikal kann mit Wasserinhaltsstoffen unter elektrophiler Addition (Gleichung 
1.2.2), Wasserstoffabstraktion (Gleichung 1.2.3) und Elektronentransfer reagieren und leitet 













Die nach Gleichung (1.2.2) oder Gleichung (1.2.3) gebildeten Kohlenstoff-zentrierten Radi-
kale reagieren in sauerstoffhaltigen Lösungen zu Peroxyl-Radikalen (Gleichung (1.2.4)). Bei 
aromatischen Verbindungen führen Folgereaktionen zu einem Aufbrechen des aromatischen 





Sauerstoff spielt bei durch Hydroxyl-Radikale initiierte Transformationsprozesse organischer 
Wasserinhaltsstoffe eine wesentliche Rolle (Gleichung 1.2.5 - 1.2.7). 
RH + •OH → H2O + R
•   (1.2.5) 
R• + O2 → RO2
•     (1.2.6) 
RO2
• + RH →→ CO2 + H2O  (1.2.7) 
In Tabelle 1.2.1 sind die wichtigsten durch Hydroxyl-Radikale initiierte oxidative Transfor-
mationsprozesse, mit Effizienz und Entwicklungsstufe zusammengefasst [64-66]. 
Tabelle 1.2.1: Entwicklungsstufe oxidativer Transformationsprozesse [64-66]. 
Prozess Effizienz1) Entwicklungsstufe 
VUV- Photolyse2) mittel Forschung 
O3 / pH mittel Produktion 
O3 / H2O2 groß Pilot 
O3 / UV- C
3) mittel Pilot 
O3 / H2O2 / UV- C
3) groß Pilot 
H2O2 / UV- C
3) groß Produktion 
H2O2 / Kathom
4) groß Produktion 
H2O2 / Kathom
4) / UV- A3) groß Forschung 
H2O2 / TiO2 / UV- A
3)
  mittel Forschung 
O2 / TiO2 / UV- A
3) klein / mittel Pilot 
1)Beurteilung basiert auf der maximalen Durchflussgeschwindigkeit; 2)VUV: Vakuum-UV (λ < 190 nm, Xe-
Excimer-Strahler: λ = 172 nm); 3)Spektralbereich der eingesetzten Lichtquelle; 4)Kathom: homogener Katalysator 





Bei der Vakuum-UV-Photolyse in wässriger Lösung werden Hydroxyl-Radikale durch hoch-
energetische elektromagnetische Strahlung im Wellenlängenbereich < 190 nm direkt aus dem 
Wasser gebildet (Gleichung 1.2.8) [64]. 
H2O 
hν
 →  H• + •OH     (1.2.8) 
Die direkte Wasserphotolyse kommt ohne einen weiteren Zusatz von Chemikalien aus. Der 
Einfluss eines inneren Filtereffekts durch vorhandene Schwebstoffe oder Färbungen des Me-
diums auf die Bildungsrate der Hydroxyl-Radikale ist gering [67]. Von Vorteil ist auch eine 
Unabhängigkeit der Hydroxyl-Radikalbildung vom pH-Wert des Medium [67]. Nachteilig 
sind die hohen Investitionen und die geringen Eindringtiefen [72]. 
Das Ozon gehört in saurer wässriger Lösung zu den stärksten Oxidationsmitteln (Redoxpo-
tential E0 = + 2,07 V [68]). Es reagiert sehr selektiv und eignet sich nur für die Behandlung 
spezieller Abwässer. Das Ozon kann direkt mit dem Substrat S reagieren (Gleichung 1.2.9), 
oder es zerfällt zuvor in Hydroxyl-Radikale [69-71]. 
O3 + S → Abbauprodukte (1.2.9) 
Im technischen Maßstab wird die stille elektrische Entladung für die Ozonerzeugung einge-
setzt. Dabei werden 4 - 10 % der eingesetzten Energie zur Erzeugung von Ozon genutzt [73]. 
Der übrige Anteil der Energie wird in Wärme umgewandelt. Diese muss abgeführt werden, 
um einen vorzeitigen Zerfall des erzeugten Ozons zu verhindern [74]. Die Löslichkeit von 
Ozon ist unter technischen Bedingungen relativ gering [75]. Gegen einen Einsatz von Ozon 
sprechen die teure Erzeugung, die Luft-Emission aus überschüssigem unverbrauchten Ozon 
und die begrenzte Wasserlöslichkeit. 
Hilfsstoffe können einen Zerfall des Ozons in unselektivere und reaktionsfreudigere Hydro-
xyl-Radikale initiieren. Hydroxid-Ionen (OH−) üben eine initiierende Wirkung auf den Ozon-
zerfall aus (Gleichung 1.2.10) [76].  
O3  →
-OH +
 •OH (1.2.10) 
Der optimale pH-Wert für eine Transformation von organischen Wasserinhaltsstoffen liegt 
bei der Ozonung zwischen 9 und 10 [70, 76]. Im Vergleich zur reinen Ozonung entstehen 






Bei der Kombination von Ozon und Wasserstoffperoxid (PEROXON-Verfahren) initiiert Was-
serstoffperoxid den Ozon-Zerfall, so dass •OH-Radikale als eigentliches Oxidationsmittel 
wirken (Gleichung 1.2.11) [70, 77]. 
2 O3 + H2O2 → 3 O2 + 2 
•OH  (1.2.11) 
Für die Bildung von 2 mol •OH-Radikalen werden im Idealfall 1 mol H2O2 und 2 mol O3 ver-
braucht. Dies spiegelt sich in einem hohen Verbrauch von Oxidationsmitteln und damit in 
hohen laufenden Kosten wider. 
Bei der Photolyse von Ozon wird im ersten Schritt atomarer Sauerstoff abgespalten (Glei-
chung 1.2.12) [79]. In wässriger Lösung reagiert dieser mit Wasser zu Wasserstoffperoxid 
(Gleichung 1.2.13), das anschließend durch direkte Photolyse mit UV-C-Licht < 280 nm 
Hydroxyl-Radikale produzieren kann [64]. 
O3 
hv
 →  O2 + O  (1.2.12) 
O + H2O  → H2O2  (1.2.13) 




 →  2 •OH  (1.2.14) 
Das System H2O2/ U V- C  ist für die Aufbereitung der durch Rüstungsaltlasten kontaminier-
ten Wässern interessant, da in der Literatur einige Untersuchungen zu photoinitiierten oxida-
tiven Transformation von Explosivstoffen und deren Metaboliten mit einer H2O2/ UV-C-
Kombination beschrieben sind [14, 80, 83, 84]. Bei diesem Verfahren muss außer dem um-
weltfreundlichen Wasserstoffperoxid keine weitere Chemikalie zugeführt werden. Die Ab-
trennung eines Katalysators wie bei der Photokatalyse oder ausgefällter Eisenoxidhydrat-
Schlämme entfällt. Bei der Behandlung von mit Sprengstoff belasteter Sickerwässer wurden 
hohe 2,4,6-Trinitrotoluol-Abbauraten nur mit UV-C-Bestrahlung erzielt [14, 80, 83]. Der 
Quecksilberniederdruckbrenner, der mit 40 % den höchsten Wirkungsgrad von allen UV-
Strahlenquellen aufweist, besitzt eine Hauptemissionslinie bei 254 nm. Der Extinktionskoeffi-
zient des H2O2 weist bei dieser Wellenlänge einen geringen Wert mit ε 254 = 20 l.mol
-1.cm-1 





UV-Strahlertypen ist mit 5 - 8 % UV-C-Ausbeute sehr gering, wodurch ein beträchtlicher Teil 
der eingesetzten Energie ungenutzt bleibt und damit hohe Energiekosten verursacht [78]. Ei-
nige Untersuchungen zum photolytischen Abbau von 2,4,6-Trinitrotoluol und anderen Nitro-
aromaten im System H2O2/UV-C sind in Tabelle 1.2.2 zusammengestellt. 
Tabelle 1.2.2: Photooxidation von verschiedenen Nitroaromaten im System H2O2/UV-C. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [65, 81, 82, 83, 85, 86, 88] 
2,4-Dinitrotoluol [81, 89, 90] 
2,6-Dinitrotoluol [81] 
Mononitrobenzol [91-94] 
2,4-Dinitrophenol [91, 92] 
2-Nitrophenol [91, 92] 
4- Nitrophenol [91, 92] 
 
Bei der sogenannten FENTON-Reaktion werden Hydroxyl-Radikale nach Gleichung 1.2.15 
durch eine Dunkelreaktion von Wasserstoffperoxid mit Eisen(II)-Salzen in saurer Lösung 
gebildet. Durch den Zusatz des Eisen(II)-Salzes ergeben sich Anwendungen zur Transforma-
tion von Substanzen, die einer Oxidation durch Wasserstoffperoxid alleine nicht zugänglich 
sind. Allerdings verläuft die Reaktion nur bei pH-Werten von 3 bis 5 effektiv [95]. 
Fe2+ + H2O2 → Fe
3+ + OH − + •OH  (1.2.15) 
Die bei den Reaktionen der organischen Wasserinhaltsstoffe intermediär gebildeten organi-
schen Radikale reduzieren Fe2+ wieder zu Fe3+. Eisen(III) katalysiert ebenfalls die Zersetzung 
des Wasserstoffperoxids. Dabei werden Perhydroxyl-Radikale HO2
• gebildet (Gleichung 
1.2.16). 
Fe3+ + H2O2 → Fe
2+ + HO2
• + H +  (1.2.16) 
Nachteilig sind bei diesem Verfahren zusätzliche Entsorgungskosten für den anfallenden Ei-
senoxidhydrat-Schlamm und Aufwendungen für eine Neutralisation der behandelten Abwäs-
ser. Über den Abbau von nitroaromatischen Verbindungen durch eine FENTON-Reaktion wur-
de in der Vergangenheit nur wenig berichtet. In Tabelle 1.2.3 sind die wichtigsten Publikati-





Tabelle 1.2.3: FENTON-Reaktion von Nitroaromaten. Zusammenstellung der Literatur. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [83, 84] 
2,4-Dinitrotoluol [96] 
Mononitrobenzol [91-93] 
2,4-Dintrophenol [91, 92] 
2-Nitrophenol [91, 92] 
4-Nitrophenol [91, 92] 
 
Bei der Photo-FENTON-Reaktion wird die Bildung der Hydroxyl-Radikale durch eine photo-
chemische Reduktion im UV-C-, UV-A- und bei Anwesenheit von geeigneten Komplexbild-
nern auch im VIS-Spektralbereich von hydratisierten Eisen(III)- zu Eisen(II)-Ionen in saurer 
Lösung eingeleitet (Gleichung 1.2.17). Hydroxyl-Radikale werden in einer nachfolgenden 
FENTON-Reaktion zwischen Eisen(II)-Ionen und Wasserstoffperoxid entsprechend Gleichung 
1.2.15 generiert. Die Hydrolyse von Eisen(III)-Ionen in wässrigen Lösungen erzeugt Eisenhy-
droxo- und Eisen-oxo-Komplexe [97]. Bei der Photo-FENTON-Reaktion werden aus diesen 
Eisen-Komplexen durch Photolyse reaktive Hydroxyl-Radikale gebildet. In einem pH-Bereich 
von 3 bis 5 enthalten die Lösungen hauptsächlich FeOH2+ [97]. Dieser Eisenhydroxo-Kom-




 →  Fe2+ + •OH   (1.2.17) 
FeOH2+ 
hν
 →  Fe2+ + •OH  (1.2.18) 
Nachteilig sind bei einem Einsatz einfacher anorganischer Eisensalze zusätzliche Entsor-
gungskosten für den anfallenden Eisenoxidhydrat-Schlamm und Aufwendungen für eine 
Neutralisation der behandelten Abwässer. Allerdings nutzt die Photo-FENTON-Reaktion auch 
UV-A-Licht, so dass im Vergleich zu photochemischen Verfahren, die nur UV-C-Licht ver-
werten, ein wesentlich größerer Teil der Energie für die Transformation des Substrats ver-
wendet werden kann. Organische Verbindungen, wie z.B. Citrat, Malonat und Oxalat bilden 
mit Eisen(III) stabile und sichtbares Licht absorbierende Komplexe und nutzen für eine Re-
duktion von Eisen(III)-Komplexen nicht nur UV-A-Strahlung sondern auch sichtbares Licht. 





xid bei pH-Werten größer 3 [97]. Die Verwendung organischer Komplexbildner ermöglicht 
eine Photo-FENTON-Reaktion bei pH-Werten von 3 bis 8 [98]. In Tabelle 1.2.4 sind Publikati-
onen zu einem Abbau von Nitroaromaten mit der Photo-Fenton-Reaktion zusammengestellt. 
Tabelle 1.2.4: Photo-FENTON-Reaktion von Nitroaromaten. Zusammenstellung der Literatur. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [85, 96] 




4-Nitrophenol [91-93, 99] 
 
Bei der Photokatalyse werden Hydroxyl-Radikale in belichteten Suspensionen des Halbleiters 
Titandioxid (TiO2, Anatase) erzeugt. Durch die Absorption von Lichtquanten entstehen Lei-
tungsbandelektronen ( -CBe ) und Valenzbandlöcher (
+
VBh ) (Gleichung 1.2.19). Die Ladungs-








VBh ) (1.2.19) 
TiO2(
+
VBh ) + H2Oad → TiO2 + 
•OHad + H
+  (1.2.20) 
TiO2(
+
VBh ) + 
-




CBe ) + H2O2 → TiO2 + OH
− + •OH (1.2.22) 
 
Die Löcher des Valenzbandes reagieren mit an der Oberfläche adsorbiertem Wasser oder 
Hydroxid-Ionen und erzeugen Hydroxyl-Radikale (Gleichung 1.2.20 und 1.2.21). In Was-
serstoffperoxid haltigen Suspensionen werden Hydroxyl-Radikale durch die Reaktion von 
Wasserstoffperoxid und den Elektronen des Leitungsbandes gebildet (Gleichung 1.2.22). Ti-
tandioxid benötigt zur Anregung Photonen mit einer Wellenlänge ≤ 380 nm. Damit weist die-
ses Verfahren neben der Photo-FENTON-Reaktion ein Potential zur Nutzung der Sonnenener-





Tabelle 1.2.5: Photokatalysierter Nitroaromatenabbau in Titandioxid-Suspensionen. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [85, 84, 106-110] 
2,4-Dinitrotoluol [85, 84, 110] 
2,6-Dinitrotoluol [85, 84, 110] 
2-Nitrotoluol [85, 84, 110] 
3-Nitrotoluol [85, 84, 110] 
4-Nitrotoluol [85, 84, 110, 111] 
1,3,5-Trinitrobenzol [85, 84, 110] 
1,2-Dinitrobenzol [85, 84, 110] 
1,3-Dinitrobenzol [85, 84, 110] 
1,4-Dinitrobenzol [85, 84, 110, 111] 





Weitere Vorteile dieses Photokatalysators sind seine Ungiftigkeit, Unlöslichkeit und ein güns-
tiger Preis [105]. Demgegenüber muss die geringe Quanteneffizienz dieser Behand-
lungsmethode [104], die bei diesem Verfahren entstehenden weiteren Kosten für die Rückfüh-
rung des TiO2 und die Abtrennverluste des Katalysatormaterial genannt werden. In verschie-
den Publikationen wurde von einem Abbau von Nitroaromaten in belichteten wässrigen Ti-
tandioxid-Suspensionen berichtet. Die Tabelle 1.2.5 sind nitroaromatische Verbindungen auf-






1.3 ZIEL DER ARBEIT 
In der vorliegenden Arbeit wird der Photo-FENTON-Prozess und seine Eignung für den Abbau 
von Nitro- und Aminonitroaromaten untersucht. Der Kenntnisstand bei diesem jungen Ver-
fahren zur Oxidation mehrfach nitrierter Toluole ist gering. Die Reaktionsgeschwindigkeiten 
der Photo-FENTON-Reaktion von Nitroaromaten unter Variation des pH-Wertes der Lösung 
und der Eisenkonzentration werden bestimmt. Hinsichtlich späterer Betriebskosten wird bei 
den photoinduzierten Verfahren die Eignung von UV- A-Licht für die Transformationsversu-
che getestet. Daneben werden die Teil- und Nebenreaktionen der Photo-FENTON-Reaktion der 
Nitroaromaten untersucht. Die Geschwindigkeitskonstanten des Nitroaromatenabbaus durch 
die FENTON-Reaktion, direkte Photolyse, Oxidation mit Wasserstoffperoxid und durch die 
Bildung von Hydroxyl-Radikalen aus Eisenhydroxo-Komplexen werden ermittelt.  
Untersucht wird auch der Einfluss von Oxalsäure und Gluconsäure auf die Geschwindigkeit 
der Photo-FENTON-Reaktion mit den eingesetzten Nitroaromaten. Diese organischen Verbin-
dungen bilden mit Eisen stärker lichtabsorbierende Komplexe. Der Einfluss der Konzentration 
der Eisen-Komplexe und der Konzentration von Wasserstoffperoxid auf die Reaktionsge-
schwindigkeit wird überprüft. Ziel der Untersuchungen sind eine Verringerung des Energie-
aufwandes für die Erzeugung der benötigten Photonen für die Photo-FENTON-Reaktion der 
Nitroaromaten. Dabei wird eine Reduzierung benötigter Neutralisationsmittel für eine Photo-
FENTON-Anlage angestrebt. Eine Belastung der behandelten Abwässer durch Neutralsalze 
wird dadurch verringert und laufende Kosten gesenkt. Daher wird der Nitroaromatenabbau 
durch die Photo-FENTON-Reaktion bei pH-Werten größer 3 untersucht.  
Die Kriterien für eine Bewertung der Verfahren sind die Reaktionsgeschwindigkeiten und 
Quanteneffizienzen des Nitroaromatenabbaus. 




2 GRUNDLAGEN DES PHOTO-FENTON-VERFAHRENS 
Die Photo-FENTON-Reaktion ist ein sogenannter „Fortschrittlicher Oxidations-Prozess“ zur 
Transformation organischer Wasserinhaltsstoffe. Hierbei werden in einer Kombination aus 
Eisen(III)-Salzen und Wasserstoffperoxid in wässriger saurer Lösung unter UV-Bestrahlung 
reaktive Hydroxyl-Radikale produziert. Die Hydroxyl-Radikale besitzen ein hohes Redoxpo-
tential (E0 = 2,8 V vs. NHE [63]), greifen selbst schwer oxidierbare organische Verbindungen 
an und leiten so deren Mineralisation ein [64]. Die organischen Säuren Oxalsäure und Glu-
consäure bilden mit Eisen(III)-Ionen stabile Komplexe [118, 119]. Dabei werden die Bin-
dungszustände und die Photoreaktivität der hydrolysierten Eisen(III)-Ionen verändert [120, 
121]. Die Eisen(III)-oxalat- und Eisen(III)-gluconat-Komplexe nutzen den sichtbaren Spekt-
ralbereich des Sonnenlichtes für eine photoinduzierte Reduktion von Eisen(III)-Ionen [121-
126]. Absorbieren die organischen Wasserinhaltsstoffe Licht im eingestrahlten Wellenlängen-
bereich, so können diese auch durch eine direkte Photolyse abgebaut werden. 
Hydroxyl-Radikale entstehen bei einer Photo-FENTON-Reaktion auf drei Bildungswegen: 
! Photoreduktion von hydratisierten Eisen(III)-Komplexen (Fe3+ + UV-A), 
! FENTON-Reaktion (Fe2+ + H2O2), 
! Photolyse von Wasserstoffperoxid (H2O2 + UV-C). 
Der Mechanismus einer Photo-FENTON-Reaktion besteht im wesentlichen aus drei Schritten. 
Die Bildung der Hydroxyl-Radikale wird in dem System durch eine photochemische Reduk-
tion von hydratisierten Eisen(III)-Komplexe zu Eisen(II)-Ionen in saurer Lösung eingeleitet. 
In einer Folgereaktion werden weitere •OH-Radikale durch eine FENTON-Reaktion zwischen 
Wasserstoffperoxid und generierten Eisen(II)-Ionen gebildet. Die beim Photo-FENTON-Pro-
zess produzierten Hydroxyl-Radikale reagieren unspezifisch selbst mit schwer oxidierbaren 
organischen Wasserinhaltsstoffen und leiten damit deren Mineralisation ein [64]. 




2.1 HYDROLYSE VON ANORGANISCHEN EISEN(III)-SALZEN  
Für die Interpretation der photochemischen Eigenschaften und der Absorptionsspektren von 
in Wasser gelösten Eisen(III)-Ionen ist eine Betrachtung ihrer Bindungszustände notwendig. 
Eisen(III)-Ionen hydrolysieren in wässriger Lösung und bilden Hydroxo- und/oder Oxo-
Aquo-Komplexe [97]. Bei pH-Werten kleiner 0 bilden Eisen(III)-Lösungen das farblose He-
xaaquaeisen(III)-Ion [Fe(H2O)6]
3+ [68]. Das Hexaaquaeisen(III)-Ion wird bei pH-Werten von 
0 – 4 hydrolysiert und generiert Hydroxy-Komplexe. Die folgenden Hydrolyseprodukte von 
Eisen(III)-Salzen, die unter Bestrahlung •OH-Radikale produzieren, liegen nebeneinander vor: 
Fe3+, Fe(OH)2
+, Fe2(OH)2
4+ und Fe(OH)2+ [127]. Durch die folgenden Hydrolysegleichge-
wichte können die verschiedenen Produkte der Eisen(III)-Hydrolyse beschrieben werden 
[120]:  
Fe3+ + H2O Fe(OH)
2+ + H +  ,57,2log 11 −=K   (2.1.1) 
Fe3+ + 2 H2O Fe(OH)2
+ + 2 H +  ,89,7log 12 −=K   (2.1.2) 
2 Fe3+ + 2 H2O Fe2(OH)2
4+ + 2 H +     .22,3log 22 −=K   (2.1.3) 
Die Lage der Hydrolysegleichgewichte ist abhängig vom pH-Wert, aber im Falle des dimeren 
Fe2(OH)2
4+ ebenfalls von der totalen Fe3+-Ionenkonzentration [127]. Für eine bessere Über-
sicht wird auf eine Angabe der an den Eisen-Kernen koordinierten Wassermoleküle in den 
Formeln verzichtet. Der Komplex Fe(OH)2+ stimmt hier mit Fe(OH)2+(H2O)5 überein. K11, 
K12 und K22 entsprechen den Gleichgewichtskonstanten der Hydrolysegleichgewichte bei 
einer Temperatur von 273 K und einer Ionenstärke von I = 0,03 M [128]. 
Die Gleichgewichte der Hydrolyseprodukte von Eisen(III)-Ionen mit niedriger Molmasse, 
Fe(OH)2+, Fe(OH)2
+ und Fe2(OH)2
4+ stellen sich schnell ein [129]. FAUST und HOIGNÉ geben 
für die Gleichgewichtskonstanten der Hydrolysegleichgewichte bei 273 K und einer Io-
nenstärke von 0,03 M folgende Werte an [128]:  
K11 = 2,7⋅10
-3 M,  
K12 = 1,3⋅10
-8 M2,  
K22 = 6⋅10
-4 M. 




Bei einem pH-Wert von 4 liegen nach FAUST und HOIGNÉ 92 % der monomeren Eisen(III)-
Ionen als Fe(OH)2+ vor. Die Gleichgewichtskonzentration von Fe2(OH)2
4+ ist vernachlässig-
bar klein (Abbildung 2.1.1) [128]. 
 
Abbildung 2.1.1: Gleichgewichtsanteile monomerer Hydroxy-Komplexe des Eisen(III) in Ab-
hängigkeit vom pH-Wert nach FAUST und HOIGNÉ: T = 293 K, I = 0,03 M [128]. 
In einem pH-Bereich von 2 bis 3 werden in Eisen(III)-lösungen zweikernige Eisen-Komplexe 
gebildet. Diese bilden bei pH-Werten zwischen 3 und 5 mehrkernige Isopolyoxo-Kationen. 
Die polymeren Kationen bestehen aus, durch OH − oder O2−, verbrückte Eisen(III)-Kationen. 
Die Zusammensetzung variiert mit dem pH-Wert. Bei weiterer Erhöhung des pH-Wertes fällt 
amorphes Eisen(III)-oxidhydrat Fe2O3 ⋅ x H2O aus [68].  
2.2 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-HYDROXO-KOMPLEXEN 
Bei einer Photoreduktion von Fe3+ und der Hydrolyseprodukte Fe(OH)2+, Fe(OH)2
+ und 
Fe2(OH)2
4+ in saurer wässriger Lösung werden Fe2+-Ionen und Hydroxyl-Radikale gebildet 
[127, 128, 130-132]. In Abbildung 2.2.1 ist der molare Extinktionskoeffizient ελ für Fe
3+ nach 
Messungen von BENKELBERG und WARNECK [127], für Fe(OH)2+ nach den Untersuchungen 
von FAUST und HOIGNÉ [128] und für Fe(OH)2
+ und Fe2(OH)2
4+ nach den Ergebnissen von 




KNIGHT und SYLVA [133] in einem Wellenlängenbereich zwischen 280 nm und 400 nm dar-
gestellt.  
 
Abbildung 2.2.1: Molarer Extinktionskoeffizient ελ von Fe
3+ und dessen Hydrolyseprodukte 
Fe(OH)2+, Fe(OH)2
+ und Fe2(OH)2
4+ [127, 128, 133]. 
Die Absorptionsspektren von Fe(OH)2+ und Fe(OH)2
+ sind beinahe identisch und absorbieren  
UV-B- und UV-A-Strahlung (320 nm – 400 nm) wirksam. Der dimere Hydroxokomplex 
Fe2(OH)2
4+ absorbiert Licht sehr stark im Wellenlängenbereich zwischen 290 und 400 nm mit 
einem Absorptionsmaximum bei 355 nm. Das Hexaaquaeisen(III)-Ion zeigt erst unterhalb von 
einer Wellenlänge kleiner 320 nm eine Absorption und absorbiert stark bei 240 nm. In Tabelle 
2.2.1 sind die molaren Extinktionskoeffizienten der hydratisierten Eisen(III)-Ionen und der 
zugehörigen Hydrolyseprodukte in Wasser bei den Wellenlängen maximaler Absorption zu-
sammengestellt. Bei der Absorption von Licht wird in den hydrolysierten Eisen(III)-Spezies 
einen Ladungstransfer von einem Liganden-Orbital zu einem Metall-Orbital unter Bildung 
von Ligand-Metall-Charge-Transfer-Komplexen (LMCT) bewirkt [122]. Der angeregte Kom-
plex kann entweder thermisch deaktiviert werden und kehrt in den Grundzustand zurück oder 
dissozieren. Die Dissoziation des angeregten Charge-Transfer-Komplexes führt zur Generie-
rung von Fe2+-Ionen und freien Hydroxyl-Radikalen. Der monomere Hydroxo-Eisen(III)-
Komplex Fe(OH)2+ bildet in einem pH-Bereich von etwa 2,5 bis 5 das Hauptprodukt (92% 














280 300 320 340 360 380 400













Tabelle 2.2.1: Molarer Extinktionskoeffizient ελ von Fe
3+ und der Hydrolyseprodukte. 
Spezies λmax [nm] ε λ [M
-1 cm-1] Quelle 
Fe3+ 240 4230 [133] 
Fe(OH)2+ 295 2050 [128] 
Fe(OH)2
+ 297 1800 [133] 
Fe2(OH)2
4+ 335 5000 [133] 
 
Nach FAUST und HOIGNÉ absorbieren die Fe(OH)2+-Komplexe 96% des absorbierten Lichtes 
im Wellenlängenbereich von 290 bis 400 nm [128]. Die photochemische Reduktion des 
Fe(OH)2+-Komplexes wird in der folgenden Gleichung dargestellt: 
Fe(OH)2+ →
vh
 [Fe(OH)2+]*  → Fe2+ + •OH. (2.2.1) 
Bei der Photolyse von monomeren Eisen(III)-Komplexen sind Koordinationsreaktionen nicht 
geschwindigkeitsbestimmend [128]. Für die Hydroxyl-Radikale produzierende Photolyse des 
Fe(OH)2+-Komplexes geben FAUST und HOIGNÉ bei einem pH-Wert von 4 und 8 = 360 nm 
eine Quantenausbeute von φ360 = 0,017 für die Fe(II)-Bildung an [128]. Dagegen ermittelten 
BENKELBERG und WARNECK bei derselben Wellenlänge eine absolute Quantenausbeuten für 
die Bildung von •OH-Radikalen durch die Photodissoziation des Fe(OH)2+-Komplexes bei 
pH-Werten von 2 und 3 einen Wert von φ360 = 0,07 [127].  
In sauerstoffhaltigen Lösungen wird generiertes Eisen(II) durch Sauerstoff wieder zu Ei-
sen(III) oxidiert (Gleichung 2.2.2) [134]. Die Autooxidationsreaktion regeneriert die Ei-
sen(III)-Ionen und stellt dieses für weitere Photolysereaktionen zur Verfügung. Dabei entste-
hen Hyperoxid-Ionen O2
•− in der Lösung. Diese besitzen als konjugierte Säure das Perhydro-
xyl-Radikal HO2
• (pKS = 4,8, kS = 5⋅10
10 M-1⋅s-1 [135]) (Gleichung 2.2.3). Perhydroxyl-Radi-
kale disproportionieren sehr leicht unter Bildung von Sauerstoff und Wasserstoffperoxid (kd = 
8,5⋅105 M-1⋅s-1 [135]) (Gleichung 2.2.4). 
Fe2+ + 2O  → O2
•− + Fe3+ (2.2.2) 
O2
•− + H +  → Sk  HO2




 → dk  H2O2 + O2  (2.2.4) 




Eine weiter Schritt zur Regenerierung der Eisen(III)-Ionen ist durch eine FENTON-Reaktion 
zwischen Wasserstoffperoxid und Eisen(II)-Ionen möglich (s.o.): 
Fe2+ + H2O2 → Fe
3+ + OH− + •OH.  (1.2.15) 
SIEBERS untersuchte die Photolyse von 2,4,6-Trinitrotoluol in Gegenwart von Eisen(III)-sulfat 
durch Bestrahlen mit UV-Licht in einem Wellenlängenbereich von 300 bis 400 nm unter Va-
riation des pH-Wertes der Lösung und der Eisen(III)-Konzentration [85]. Nur bei einem pH-
Wert von 3 werden hohe Reaktionsgeschwindigkeiten erreicht. In einem Konzentrationsbe-
reich von c(Fe3+) = 25 - 200 µM steigt die Geschwindigkeit des 2,4,6-Trinitrotoluol-Abbaus 
mit steigender Konzentration von Eisen(III)-Ionen an. Bei einer Untersuchung des photoche-
mischen Abbaus von 1,3,5-Trinitrobenzol in Anwesenheit von Eisen(III)-sulfat (c(Fe3+) = 
1.10-4 M) in einem pH-Bereich von 3 bis 7 und Bestrahlung mit Licht im Bereich von 320 bis 
400 nm konnte SIEBERS keine signifikante Transformation des Substrates registrieren [85]. 
SIEBERS führte die Abhängigkeit des Aromatenabbaus vom pH-Wert auf die geringe Löslich-
keit des Eisen(III)-Ions bei höheren pH-Werten zurück. Mit zunehmenden pH-Werten fällt 
Eisenhydroxid aus. Dadurch stehen weniger Eisen(III)-Ionen für die photolytische Bildung 
von Hydroxyl-Radikalen zur Verfügung. 
2.3 FENTON-REAKTION 
FENTON berichtete vor etwa 100 Jahren, dass Eisen(II)-Ionen die Oxidation von Apfelsäure 
mit Wasserstoffperoxid sehr stark beschleunigen [136]. Eine Kombination von H2O2 und Ei-
sen(II)-Salzen stellte sich in weiteren Untersuchungen als ein effektives Oxidationsmittel für 
eine Vielzahl organischer Verbindungen heraus [137]. Die starke oxidierende Wirkung des 
FENTONs-Reagenz wird durch intermediär gebildete Hydroxyl-Radikale bewirkt. Andererseits 
wird ebenfalls die Bildung eines Substrat-Eisenperoxid-Komplexes wie R-Fe2+-OOH, in de-
nen anschließend Ein- und Zwei-Elektronen-Transferreaktionen ablaufen [138], diskutiert. 
Bei der FENTON-Reaktion (Gleichung 1.2.15) werden hohe Reaktionsgeschwindigkeiten nur 
mit großen Konzentrationsüberschüssen von Wasserstoffperoxid und Eisen(II)-Salzen im 
Vergleich zum organischen Substrat erreicht [138], wobei die Reaktivität des Systems stark 
vom pH-Wert abhängt. Die Eisensalze liegen nur bei niedrigen pH-Werten gelöst vor [68]. 
Für eine Oxidation mit FENTONs-Reagenz liegt der optimale pH-Wert bei 3. [139-142].  




Der folgende Mechanismus wird für die FENTON-Reaktion im sauren Medium akzeptiert 
[137] (s.o.): 
Fe2+ + H2O2 → Fe
3+ + OH− + •OH. (1.2.15) 
Liegen Eisen(II)-Ionen im Überschuss vor, so werden diese durch Hydroxyl-Radikale zu Ei-
sen(III) oxidiert [137]: 
•OH + Fe2+ → OH− + Fe3+. (2.3.1) 
In Gegenwart von organischem Substrat (RH) können die gebildeten Hydroxyl-Radikale fol-
genden Reaktion initiieren: 
RH + •OH → H2O + R
•,     (1.2.5) 
R• + H2O2 → ROH + 
•OH,    (2.3.2) 
R• + •OH → ROH,   (2.3.3) 
R• + R• → Dimer.     (2.3.4) 
Die in Gleichung (1.2.5) erzeugten radikalischen Spezies des organischen Substrats bilden mit 
Wasserstoffperoxid wiederum Hydroxyl-Radikale und Alkohole (Gleichung 2.3.2). Weiterhin 
können die Alkyl-Radikale (R•) mit Hydroxyl-Radikalen unter einer Radikal-Rekombination 
zu Alkoholen reagieren (Gleichung 2.3.3). Die Dimerisierung zweier organischer Radikale 
führt ebenfalls zu einem Abbruch der Kettenreaktion. Bei einer Reaktion der Alkyl-Radikale 
mit Sauerstoff können Hydroperoxyl-Radikale in der Lösung gebildet werden: 
R• + O2 → RO2
•.  (1.2.6) 
Die Alkyl- und Hydroperoxyl-Radikale können weiterhin mit gelösten Eisen(II)-Ionen reagie-
ren: 
R• + Fe2+ → R− + Fe3+, (2.3.5) 
RO2
• + Fe2+ → RO2
−  +  Fe3+.    (2.3.6) 




Die Reaktion (Gleichung 2.3.7) organischer Radikale R• mit Eisen(III)-Ionen regeneriert Ei-
sen(II)-Ionen und stellt diese für eine weitere FENTON-Reaktion bereit. 
R• + Fe3+ → R+ + Fe2+     (2.3.7) 
Die Oxidation des Fe2+ zu Fe3+ nach Gleichung (1.2.15) ist erheblich schneller als die an-
schließende Generierung des Fe2+ durch Reduktion von Fe3+ durch organische Radikale 
(Gleichung (2.3.7)) [140]. Bei großen H2O2-Überschüssen liegen daher gelöste Eisen-Ionen 
überwiegend in der dreiwertigen Form vor. In einem zum FENTONs-Reagenz (Fe2+/H2O2) 
nahe verwandten System wird Fe3+ als Katalysator eingesetzt, da Eisen(III)-Ionen ebenfalls 
durch Wasserstoffperoxid reduziert werden (Gleichung 2.3.8) [143]. Dabei werden Perhydro-
xyl-Radikale HO2
• gebildet. Die Reaktion 2.3.8 verläuft wesentlich langsamer als die Reak-
tion 1.2.15 [143]. 
Fe3+ + H2O2 ←→ H
+  + Fe-OOH2+  → Fe2+ + HO2
• + H +     (2.3.8) 
Die gebildeten Fe2+-Ion wirken mit Wasserstoffperoxid als Quelle für •OH nach Gleichung 
(1.2.15). Im Vergleich zum Hydroxyl-Radikal ist das gebildete Perhydroxyl-Radikal wesent-
lich weniger reaktiv [135]. Sie liefern folglich keinen maßgeblichen Beitrag zur Transforma-
tion organischer Wasserinhaltsstoffe [64]. Allerdings reagieren die Perhydroxyl-Radikale mit 
Eisen(II)- und Eisen(III)-Ionen. Die gelösten Eisen-Ionen werden oxidiert beziehungsweise 
reduziert [140]: 
Fe2+ + HO2
• + H +  → Fe3+ + H2O2,   (2.3.9) 
Fe3+ + HO2
• → Fe2+ + H +  + O2.   (2.3.10) 
Über den Abbau von nitroaromatischen Verbindungen durch eine FENTON-Reaktion wurde in 
der Vergangenheit wenig berichtet. In Tabelle 2.3.1 sind die wichtigsten Publikationen zur 
FENTON-Reaktion von Nitroaromaten zusammengefasst. Die Ergebnisse zeigen eine starke 
Abhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit von der Art und Anzahl der Nitroaromaten. Die 
Reaktionsgeschwindigkeit nimmt mit zunehmender Zahl der Nitro-Gruppen ab. 2,4,6-Tri-
nitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol zeigen in Gegenwart von FENTONs-Reagenz annähernd 
keinen Abbau [144]. In einer Dunkelreaktion reagieren diese Verbindungen sehr schlecht mit 
Hydroxyl-Radikalen. Im Gegensatz dazu werden Mono- und Dinitroaromaten im Vergleich 
zu den Trinitroverbindungen relativ schnell mit FENTONs-Reagenz umgesetzt. LI et al. er-




reichten eine komplette Transformation von 2,4,6-Trinitrotoluol und eine Mineralisierung von 
40 % des eingesetzten Substrats durch eine Behandlung mit FENTON-Reagenz [145]. 
Tabelle 2.3.1: FENTON-Reaktion von Nitroaromaten. Zusammenstellung der Literatur. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [83, 84, 145] 
2,4-Dinitrotoluol [96] 
Mononitrobenzol [91-93] 
2,4-Dinitrophenol [91, 92] 
2-Nitrophenol [91, 92] 
4-Nitrophenol [91, 92] 
 
Eine wässrige Lösung mit 0,31.10-3 mol.l-1 2,4,6-Trinitrotoluol wurde 24 h in einer Dunkelre-
aktion mit 0,29 mol.l-1 H2O2 (1%) und 1,43.10-3 mol.l-1 Fe2+ bei einem pH-Wert von 3 umge-
setzt [145]. LI et al. detektierten 2,4,6-Trinitrobenzoesäure und 1,3,5-Trinitrobenzol als In-
termediate der Oxidation von 2,4,6-Trinitrotoluol. Die FENTON-Reaktion dieser Intermediate 
führt zum Abbau dieser Verbindungen, über eine Ringöffnung zur Produktion von Oxalsäure. 
Als Endprodukte der Mineralisation entstehen CO2, NO3
−
 und H2O [145]. 
2.4 EINFLUSS VON ORGANISCHEN KOMPLEXBILDNERN 
Organische Komplexbildner erhöhen die Konzentration gelöster Fe(III)-Spezies in einem 
wässrigen System mit pH-Werten zwischen 3 und 8. Kondensationsreaktionen der Eisen(III)-
hydroxide zu mehrkernigen Isopolyoxo-Kationen werden durch eine Komplexbildung der 
Eisen(III)-Ionen mit organischen Carbonsäuren verringert. Die Ausbildung von amorphem 
Eisen(III)-oxidhydrat Fe2O3 x H2O wird behindert [98]. Oxal- und Gluconsäure bilden in 
wässriger Lösung stabile Komplexe mit Eisen(III)-Ionen [118, 119]. Dadurch werden die 
Bindungszustände der Eisen(III)-Spezies geändert und deren Photoreaktivität gesteigert [120, 
121, 151]. Eisen(III)-hydroxy-Komplexe absorbieren einen geringen Anteil des Sonnenlichtes 
im UV-A-Wellenlängenbereich von 300 bis 400 nm. Die Quantenausbeute einer Photoreduk-
tion von Fe3+- zu Fe2+-Ionen bei 360 nm ist mit ΦFe(II) = 0,017 klein [128]. Komplexe aus 
Eisen(III)-Ionen und organischen Carbonsäuren ([Fe3+(ROO−)]2+) und Hydroxycarbonsäuren 
([Fe3+(RCHOHCOO−)]2+) weisen zwischen 300 und 400 nm größere Extinktionskoeffizien-




ten als Eisen(III)-hydroxy-Komplexe auf. Die organischen Komplexe sind photochemisch 
reaktiv und erzeugen unter Belichtung Eisen(II)-Ionen, CO2 und Oxidationsprodukte der Car-
bonsäuren (R•) und Hydroxycarbonsäuren (Gleichung (2.4.1) und (2.4.2)) [100, 122]. 
[Fe3+(ROO−)]2+ → νh  Fe2+ + R• + CO2  (2.4.1) 
[Fe3+(RCHOHCOO−)]2+ →
νh
 Fe2+ + R• + CO2     (2.4.2) 
Die gebildeten Eisen(II)-Ionen können anschließend mit Wasserstoffperoxid reagieren und 
Eisen(III)-Ionen und Hydroxyl-Radikale erzeugen (Gleichung (1.2.15)). 
2.4.1 EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXE 
Oxalsäure bildet in wässriger Lösung stabile photochemisch aktive Fe(III)-oxalat-Komplexe 
[122, 123, 224]. In oxalathaltiger Lösung konkurrieren Eisen(III)-oxalat- und Eisen(III)-












3− log K13 = 20,78.     (2.4.5) 
Die koordinierten Wassermoleküle wurden zur besseren Übersicht in den chemischen Gleich-
gewichten weggelassen. Der Monooxalat-Komplex Fe(C2O4)
+ ist in einer wässrigen Lösung 
bei einem pH-Wert von 4, mit einer Eisen(III)-Konzentration von c(Fe3+) = 10,0 µM und mit 
Oxalat-Ionen in einer Konzentration von c(C2O4
2−) = 1 µM die vorherrschende Fe(III)-oxa-
lato-Spezies [120]. 
Bei einer Erhöhung der Konzentration der Oxalat-Ionen auf c(C2O4
2−) = 10 oder 100 µM 
werden Fe(C2O4)2
− beziehungsweise Fe(C2O4)3
3− gebildet. Unter diesen Bedingungen liegen 
bei pH-Werten zwischen 3 und 5 die gelösten Fe(III)-Spezies überwiegend als Komplexe des 
Fe(III)-oxalats vor. Eisen(II)-Ionen existieren dagegen vorwiegend als hydratisierte Kationen 




3−) basierend auf den Stabilitätskonstanten (K11, K12, K13) der Ei-




sen(III)-oxalat- und Eisen(III)-hydroxo-Spezies in Abhängigkeit von der Konzentration der 
Oxalat-Ionen dargestellt [120]. 
 
Abbildung 2.4.1: Anteile der Eisen(III)-Spezies basierend auf den Stabilitätskonstanten der 
Komplexe der Eisen(III)-oxalat- (FeOx+, FeOx2
−, FeOx3
3− (Ox = (C2O4)
2−)) und der Ei-
sen(III)-hydroxo-Verbindungen (Fe3+, Fe(OH)2+, Fe(OH)2
+) in Abhängigkeit von der Kon-
zentration der Oxalat-Ionen: ϑ = 298 K, pH = 4, c(Fe(III)) = 10,0 µM, c(NaClO4) = 0,03 M 
[120]. 
2.4.2 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
Die Photochemie von Eisen(III)-oxalat-Komplexen (Fe(C2O4)n
(3-2n)+) wurde in der Vergan-
genheit ausführlich studiert [122, 146]. Die Kombination aus Eisen(III)- und Oxalat-Ionen 
wird als chemisches Aktinometer im UV/VIS-Wellenlängenbereich von 250 bis 450 nm ein-
gesetzt [146]. In Abbildung 2.4.2 sind die molaren Extinktionskoeffizienten ελ von Fe(III)-
oxalat-Komplexen (FeOx2
−, FeOx3
3− (Ox = (C2O4)
2−)) und den gelösten Eisen(III)-Spezies 
Fe3+ und Fe(OH)2+ nach ZUO und HOIGNÉ im Wellenlängenbereich von 280 bis 450 nm auf-
getragen [120]. 




Die Belichtung von Eisen(III)-oxalat-Komplexen in wässrigen Lösungen führt nach PARKER 











 Fe2+ + n C2O4
2− + 2 CO2.   (2.4.7) 
Die Absorption von Lichtquanten durch einen Eisen(III)-oxalat-Komplexe bewirkt einem 
Ladungstransfer vom Oxalat-Liganden zum zentralen Eisen(III)-Ion (Gleichung (2.4.6)). In 
dieser photochemischen Reaktion wird ein Eisen(II)-Ion und ein freies Oxalat-Radikalanion 
(C2O4
•−) gebildet [122, 146, 147]. 
 
 
Abbildung 2.4.2: Molare Extinktionskoeffizienten ελ von Komplexen des Eisen(III)-oxalats, 
Fe(OH)2+ und Fe3+ von 280 bis 450 nm [120]. 1: 10,0 µM Fe(ClO4)3 in 0,1 N HClO4 (Fe
3+ 
dominierend), 2: 10,0 µM Fe(ClO4)3, pH = 4 (Fe(OH)
2+ dominierend), 3: 10,0 µM Fe(ClO4)3, 
30 µM K2C2O4, pH = 4 (FeOx2
− dominierend), 4: 10,0 µM Fe(ClO4)3, 120 µM K2C2O4, pH = 
4 (FeOx2
−/ FeOx3
3− dominierend). Alle Lösungen enthalten 0,03 M NaClO4. 
Das Oxalat-Radikalanion reduziert Eisen(III)-oxalat-Komplexe und generiert dabei Eisen(II)-
Ionen. Die theoretische Quantenausbeute ΦFe(II) für die Entstehung von Eisen(II)-Ionen ist 
ΦFe(II) = 2,0 [122, 146]. Zwischen 250 und 450 nm beträgt die tatsächliche Gesamtquanten-
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– 1,3 [122, 146]. Der Luftsauerstoff kann mit Oxalat-Radikalanionen, radikalischen Interme-
diaten und Eisen(II)-Ionen reagieren (Gleichung (2.4.8), (2.4.10) und (2.4.11)) [120, 128]. In 
Gegenwart von gelöstem Luftsauerstoff nimmt die Gesamtquantenausbeute für die Produktion 
von Eisen(II)-Ionen ab [120, 128]. 
C2O4
•−+ O2 → O2
•− + 2 CO2 (2.4.8) 
C2O4
•− → CO2 + CO2
•− (2.4.9) 
CO2
•− + O2 → O2
•− + CO2 (2.4.10) 
Fe2+ + O2 → O2
•− + Fe3+ (2.2.2) 
In diesen Reaktionen entstehen Hyperoxid-Ionen O2
•− in der Lösung. Diese gehen gemäß 
Gleichung 2.2.3 durch Protonierung in die korrespondierende Säure Perhydroxyl HO2
• über 
(pKS = 4,8, kS = 5⋅10
10 l⋅mol-1⋅s-1 [135]). Perhydroxyl-Radikale disproportionieren unter Bil-
dung von Sauerstoff und Wasserstoffperoxid (kd = 8,5⋅10
5 M-1⋅s-1 [135]) (Gleichung 2.2.4).  
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 H2O2 + O2 (2.2.4) 
Wasserstoffperoxid kann anschließend in einer FENTON-Reaktion mit Eisen(II)-Ionen reagie-
ren. Das in Gleichung (2.4.9) generierte •CO2
−-Radikal besitzt ein sehr starkes Reduktions-
potential [148]. HUSTON und PIGNATELLO beobachteten in luftgesättigter Lösung die voll-
ständige Mineralisierung von Perchloroalkanen (CCl4 und C2Cl6) durch eine Tandem-Reak-
tion, die auf einer Photoreduktion mit Eisen(III)-oxalat-Komplexen und einer anschließenden 
Photo-FENTON-Oxidation basierte [149]. Damit kann neben dem oxidativen Abbau auch ein 
reduktiver Abbauweg, selbst in Anwesenheit von Sauerstoff, nicht ausgeschlossen werden; 









Gluconsäure und ihrer Alkalisalze sind durch sechs funktionelle Gruppen in der Lage, mit 
mehrwertigen Kationen sehr stabile Komplexe zu bilden. Das Vorhandensein von Carboxyl- 
und Hydroxyl-Gruppen in unmittelbarer Nachbarschaft ermöglicht die gleichzeitige Bindung 
eines Kations durch Carboxyl- und Hydroxyl-Gruppen. Infolge eines Entropiezuwachses sind 
Wechselwirkungen mit mehrzähnigen Liganden thermodynamisch begünstigt. Mehrere Zent-
ralatome können über Brückenliganden zu mehrkernigen Komplexen zusammengeschlossen 
werden. Die tatsächliche Konformation und Stabilität des Komplexes ist zusätzlich von einer 
Reihe anderer Faktoren wie der Wertigkeit des Zentral-Kations, dem pH-Wert, der Tempera-
tur, der Metall- und Ligandenkonformation abhängig. ZAY et al. studierten Eisen(III)-gluco-
nat-Komplexe mit einem UV-VIS-Spektralphotometer bei pH-Werten von 1,3 bis 3,3 [126]. 
Bei Ihrer Untersuchung variierten Sie die Konzentration der Eisen(III)-Ionen zwischen 10-4 
bis 10-3 mol"l-1 und der Gluconsäure zwischen 10-5 bis 10-1 mol"l-1. Sie registrierten, neben der 
Bildung eines einkernigen 1:1-Komplexes, die Koordinierung von zwei Eisen(III)-Ionen 
durch ein Gluconat-Ion (L). Nach ZAY et al. betragen die Stabilitätskonstanten für die Ei-
sen(III)-Komplexe log K11 = 9,63  und log K21 = 19,08: 
Fe + L   FeL  log K11 = 9,63, (2.4.11) 
2 Fe + L  Fe2L log K21 = 19,08. (2.4.12) 
Die koordinierten Wassermoleküle wurden zur besseren Übersicht in den chemischen Gleich-
gewichten ausgelassen. Hierbei sind K11 = [FeL]/([Fe][L]) und K21 = [Fe2L]/([Fe]
2[L]) die 
Stabilitätskonstanten des einkernigen beziehungsweise des zweikernigen Eisen(III)-gluconat-
Komplexes. Voraussetzung für die Komplexierung von Eisen(III)-Ionen ist nach ZAY et al. 
eine deprotonierte Carboxyl-Gruppe in diesem System. Es gibt keine weiteren Angaben zu 
einer Struktur der Eisen(III)-gluconat-Komplexe. 
Nach PECSOK und SANDERA setzt die Gluconsäure bei einer Komplexierung von Eisen(III)-
Ionen die sekundäre α-, β- und δ-Hydroxyl-Gruppe zur Koordinierung ein [119]. Bei einer 
Komplexbildung bei tiefen pH-Werten spaltet die Zuckersäure das Proton der δ-Hydroxyl-
Gruppe ab. Die α- und β-Hydroxyl-Gruppe besitzen einen pKS-Wert von 2,3. Diese deproto-
nieren mit zunehmenden pH-Wert. Die Carboxyl-Gruppe ist oberhalb von einem pH-Wert 
von 4 an einer Komplexbildung beteiligt. Sie weist nach PECSOK und SANDERA einen pKS-




Wert von 4,0 auf [119]. SHEPHERD et al. beobachteten bei einer Eisen(III)-Chelatbildung eine 
Koordinierung der Eisen(III)-Ionen über die Carboxyl-Gruppe und den sekundären α-, β- und 
δ-Hydroxyl-Gruppen des Gluconat-Ions auch unterhalb von einem pH-Wert von 4 [150]. 
2.4.4 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
Gluconsäure bildet in wässriger Lösung stabile Komplexe mit Eisen(III)-Ionen [119, 126, 
150]. Dadurch werden die Bindungszustände der Eisen(III)-Spezies geändert und deren Pho-
toreaktivität gesteigert [151]. Komplexe aus Eisen(III)-Ionen und Hydroxycarbonsäuren  
([Fe3+(RCHOHCOO−)]2+) weisen bei Wellenlängen zwischen 300 und 400 nm größere Ex-
tinktionskoeffizienten auf als Eisen(III)-hydroxy-Komplexe [122]. In Abbildung 2.4.3 ist ein 
Absorptionsspektrum eines Eisen(III)-gluconat-Systems bei einem pH-Wert von 3 dargestellt. 
Die organischen Komplexe sind photochemisch reaktiv und erzeugen unter Belichtung Ei-
sen(II)-Ionen, CO2 und Oxidationsprodukte der Hydroxycarbonsäuren [122].  
 
 
Abbildung 2.4.3: Extinktion eines Fe(III)-gluconat-Komplexes im Wellenlängenbereich von 
250 bis 450 nm: 100 µM Fe(III)-sulfat, 150 µM Natriumgluconat, pH = 3. 
Die primäre photochemische Reaktion ist eine intramolekulare Elektronenübertragung von 
einem organischen Anion auf ein Fe3+-Ion. Dadurch wird ein Radikal der Hydroxycarbon-
säure generiert. In einer sekundären Reaktion kann das organische Radikal einen nichtange-
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samtprozess ist in den folgenden Reaktionsgleichungen nach BALZANI und CARASSITI sche-
matisch dargestellt [122]: 
[Fe3+(RCHOHCOO−)]2+ →
νh
 Fe2+ + RCHOHCOO•, (2.4.13) 
RCHOHCOO• + [Fe3+(RCHOHCOO−)]2+ →  
 Fe2+ + RCHO + CO2 + RCHOHCOO
− + H +  (2.4.14) 
Die erzeugten Eisen(II)-Ionen bilden mit Wasserstoffperoxid zusammen FENTONs-Reagenz 
und generieren reaktive Hydroxyl-Radikale und Eisen(III)-Ionen (Gleichung (1.2.15)). 
2.5 PHOTOLYSE VON WASSERSTOFFPEROXID 
Der primäre Reaktionsschritt bei einer Photooxidation mit Wasserstoffperoxid ist die Um-
wandlung von Wasserstoffperoxid zu reaktiven Hydroxyl-Radikalen. Eine direkte Photolyse 
von H2O2 unter der Bildung von Hydroxyl-Radikalen erfolgt durch Absorption von elektro-
magnetischer Strahlung im UV-C-Wellenlängenbereich von λ ≤ 280 nm [152, 153]. Die fol-
gende vereinfachte Gleichung kann für die Photolysereaktion von H2O2 durch UV-Bestrah-
lung angenommen werden [152, 153]:  
H2O2 →
νh
 2 •OH.     (1.2.14) 
Die Quantenausbeute Φ für diesen Prozesses liegt bei Φ = 0,5 [152]. Abbildung 2.5.1 zeigt 
den molaren Extinktionskoeffizienten ελ von Wasserstoffperoxid in einem Wellenlängenbe-
reich von 180 bis 300 nm nach MORGAN et al. [87].  
Auf die Hydroxyl-Radikalbildung folgt die eigentliche Oxidation der Wasserinhaltsstoffe. 
Außer mit organischen Abwasserinhaltsstoffen können die erzeugten Hydroxyl- und 
Perhydroxyl-Radikale mit Wasserstoffperoxid reagieren: 
•OH + H2O2 → HO2
• + H2O,   (2.5.1) 
HO2
• + H2O2 → H2O + O2 + 
•OH.     (2.5.2) 
 




Die Bruttoreaktionsgleichung lautet folglich: 
2 H2O2  → 2 H2O + O2.     (2.5.3) 
Bei hohen Hydroxyl- und Perhydroxyl-Radikalkonzentrationen oder bei geringer Substrat-
konzentration im Abwasser treten darüber hinaus verstärkt Rekombinationsreaktionen auf: 
•OH + •OH → H2O2,     (2.5.4) 
HO2
• + HO2
• → H2O2 + O2.     (2.2.4) 
Nach TAIN ist die Geschwindigkeit der Wasserstoffperoxid-Transformation zu Hydroxyl-Ra-
dikalen von der Wasserstoffperoxid-Konzentration und vom Wellenlängenbereich des einge-
strahlten UV-Lichtes abhängig [154]. 
 
 
Abbildung 2.5.1: Molarer Extinktionskoeffizient ελ von H2O2 nach MORGAN et al. [87]. 
Hg-Niederdruckstrahler besitzen den höchsten Wirkungsgrad aller UV-C-Strahlenquellen 
[72]. Sie setzen ca. 40% der aufgenommenen Leistung in UV-C-Strahlung um. Bei der Emis-
sionswellenlänge von 254 nm beträgt der molare Extinktionskoeffizient von Wasserstoffpero-
xid ε254 = 20 l⋅mol
-1
⋅cm-1 [63]. Demnach müssen bei der chemischen Nassoxidation mit H2O2 
und UV-Bestrahlung hohe Dosiermengen an Wasserstoffperoxid eingesetzt werden, damit 
ausreichend Hydroxyl-Radikale für die Oxidation von Nitroaromaten entstehen können. Liegt 
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und Perhydroxyl-Radikale verstärkt mit Wasserstoffperoxid (Gleichung (2.5.1) und (2.5.2)) 
und nicht mit den Nitroaromaten. Diese auftretenden Neben- und Rekombinationsreaktionen 
(Gleichung (2.2.4) und (2.5.4)) der Hydroxyl- und Perhydroxyl-Radikale bewirken einen ho-
hen Energieeinsatz bei einer Oxidation mit Wasserstoffperoxid. Daher ist zur Optimierung der 
Betriebskosten eine ökonomische Dosierung des Wasserstoffperoxids notwendig. 
ANDREWS ermittelte einen optimalen Konzentrationsbereich zwischen c(H2O2) = 0,05% - 
0,1% bei der Photooxidation von 2,4,6-Trinitrotoluol mit Wasserstoffperoxid [155]. Oberhalb 
von c(H2O2) = 0,5% tritt eine inhibierende Wirkung auf. Außerdem nimmt der 2,4,6-Tri-
nitrotoluol-Abbau und die TOC-Abnahme bei extrem niedrigen pH-Werten ab, da die Stabi-
lität des Wasserstoffperoxids zunimmt [155]. Bei einem pH-Bereich oberhalb von 4 regist-
rierte ANDREWS keine charakteristische Abhängigkeit vom pH-Wert [155]. 
Einige Untersuchungen zum photolytischen Abbau von 2,4,6-Trinitrotoluol und anderen Nit-
roaromaten in Gegenwart von Wasserstoffperoxid sind in Tabelle 2.5.1 zusammengestellt. 
Tabelle 2.5.1: Photooxidation ausgewählter Nitroaromaten mit Wasserstoffperoxid. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [66, 81, 83, 85, 86, 88, 155] 
2,4-Dinitrotoluol [81, 89, 90] 
2,6-Dinitrotoluol [81] 
Mononitrobenzol [91-94] 
2,4-Dinitrophenol [91, 92] 
2-Nitrophenol [91, 92] 
4-Nitrophenol [91, 92] 
 




2.6 PHOTOLYSEREAKTIONEN NITROAROMATISCHER VERBINDUNGEN 
Die Absorption von Licht ausreichender Energie versetzt ein organisches Molekül in einen 
elektronisch angeregten Zustand (S1
*). Ein angeregtes Schadstoffmolekül kann photochemi-
sche Reaktionen eingehen und Folgeprodukte bilden oder durch verschiedene strahlende und 
strahlungslose physikalische Prozesse in seinen elektronischen Grundzustand (S0) zurückkeh-
ren. 
In Abbildung 2.6.1 sind in einem vereinfachten JABLONSKI-Termschema die Desaktivie-
rungswege photochemisch angeregter organischer Moleküle dargestellt [156]. Die meisten 
organischen Schadstoffmoleküle befinden sich vor einer photochemischen Anregung im Sin-
gulett-Grundzustand (S0). Die Elektronen der Moleküle liegen im selben Orbital mit antipa-
rallel ausgerichteten Spin vor. 
 
Abbildung 2.6.1: Vereinfachtes Jablonski-Diagramm: A = Absorption, Anregung, F = Fluo-
reszenz, P = Phosphoreszenz, VR = Vibrationsrelaxation, IC = innere Umwandlung (Internal 
Conversion), ISC = Interkombination (Intersystem Crossing). 
Ein Molekül wird beim Anregungsprozess zunächst unter Erhalt der Multiplizität in einen 
schwingungsangeregten Singulett-Zustand (S1
*) übergehen. Nach der Aufnahme der Anre-
gungsenergie besetzt ein Elektron ein höheres Elektronenorbital. Durch den Absorptionspro-
zess überschüssig vorhandene Schwingungsenergie gibt das Moleküle unter Übergang in den 




S1-Zustand an die Umgebung ab. Diese thermische Gleichgewichtseinstellung elektronisch 
angeregter Moleküle wird als Relaxation bezeichnet. Die sogenannten Primärprozesse sind 
damit abgeschlossen.  
Ein Schadstoffmolekül kann aus einem S1-Zustand auf strahlungslosem Wege in den elektro-
nischen Grundzustand zurückkehren. Die elektronische Anregungsenergie wird zunächst 
durch innere Umwandlung (IC) in Schwingungsenergie des S0-Zustandes transformiert. Das 
angeregte Molekül erreicht die niedrigen Schwingungszustände durch Vibrationsrelaxation. 
Die Energie wird durch Stoßprozesse mit der Umgebung freigesetzt. Das photochemisch an-
geregte Molekül erreicht den Grundzustand auch durch eine Emission der gespeicherten E-
nergie in Form von Fluoreszenz.  
Ein weiterer Desaktivierungsprozess des angeregten Zustandes verläuft unter Spinumkehr 
eines angeregten Elektrons. Das Substratmolekül wechselt durch diese Interkombinations-
übergänge (ISC) vom S1-Zustand unter einer Multiplizitätsänderung in einem Triplett-Zu-
stand (T1
*) über. In den elektronischen Grundzustand gelangt das angeregte Molekül entwe-
der strahlungslos oder durch Phosphoreszenz. 
Viele verschiedene Wasserinhaltsstoffe wirken als Löscher (Quencher) elektronisch angereg-
ter Zustände. Die Wahrscheinlichkeit einer photochemischen Reaktion eines Schadstoffmole-
küls wird dadurch vermindert [93]. In nicht entlüfteten Lösungen tritt Sauerstoff häufig als 
sehr effektiver Quencher gegenüber einem angeregten Singulett- und Triplett-Zustand auf 
[157].  
 
Bei einer direkten photolytischen Abwasseraufbereitung wird eine Transformation des organi-
schen Schadstoffes durch eine Anregung mit Licht bewirkt. In der Regel absorbieren Nitro-
aromaten Licht sehr stark im UV- C-, schwächer im UV- B- und im UV- A-Bereich des elekt-
romagnetischen Wellenspektrums. Einige dieser Aromaten absorbieren auch im kurzwelligen 
Spektralbereich des sichtbaren Lichtes. Nach dem Anregungsprozess können Reaktionen an 
einer Nitro-Gruppe oder am aromatischen System des Nitroaromaten auftreten und zur Bil-
dung von Folgeprodukten führen. Im Reaktionsschema (Gleichung 2.6.1) symbolisiert kR die 
Geschwindigkeitskonstante für die Reaktion zu Folgeprodukten bei einer Photolyse von Nit-
roaromaten. Die Geschwindigkeitskonstante kD beinhaltet alle übrigen Desaktivierungspro-
zessen des angeregten Zustandes der nitroaromatischen Verbindungen. 





Das Verhältnis der beiden Geschwindigkeitskonstanten zueinander ist substanzspezifisch und 
wellenlängenabhängig. Die verschiedenen chemischen Reaktionen angeregter Nitroaromaten 
sind in Tabelle 2.6.1 zusammenstellt. 
Bei längerer Lagerung unter Lichteinwirkung färben sich die farblosen bis hellgelblichen 
Kristalle des 2,4,6-Trinitrotoluols langsam braun und deren Lösungen rot. Da verfärbte Kris-
talle des 2,4,6-Trinitrotoluols als minderwertig gelten, sensibler gegenüber Schlag und somit 
wesentlich riskanter im Gebrauch sind, war diese photochemische Aktivität sehr früh Ge-
genstand von Untersuchungen [158-161]. In den letzten Jahren sind eingehende Studien der 
Photolyseprodukte des 2,4,6-Trinitrotoluols und anderen Nitroaromaten dokumentiert worden 
[83, 85, 91, 92, 94, 107, 162-186]. 
Tabelle 2.6.1: Zusammenstellung chemischer Reaktionen angeregter Nitroaromaten [187]. 













Eine Literaturübersicht geben LAYTON et al. [22]. Bei der Photolyse von Nitroaromaten in 
sauerstoffhaltigen wässrigen Lösungen entstehen komplexe Gemische unterschiedlicher Ver-
bindungen. Der größte Teil dieser Produkte ist unbekannt. KAPLAN et al. identifizierten weni-






Folgeprodukte      (2.6.1)




dungen liegen  geringe Informationen über die Toxizität vor. Die Tabelle 2.6.2 gibt einen Ü-
berblick der identifizierten Photoprodukte des 2,4,6-Trinitrotoluols. Viele dieser Verbindun-
gen sind stabiler und toxischer als 2,4,6-Trinitrotoluol.  
ANDREWS und OSMON beobachteten nach einer sechstägigen Bestrahlung mit UV- C-Licht 
eine teilweise Zerstörung des aromatischen Rings und eine 17%ige Transformation des 2,4,6-
Trinitrotoluols zu CO2 [80]. KEARNY et al. stellten 1,3,5-Trinitrobenzol, 3,5-Dinitrophenol, 
3,5-Dinitrocatechol, 3,5-Dinitrohydrochinon und Oxalsäure als Photolyseprodukte des 2,4,6-
Trinitrotoluols fest [188]. In der kontinuierlich mit Sauerstoff begasten Lösungen wurde der 
Benzolring innerhalb einer halben Stunde fast komplett zerstört. 
BURLINSON et al. berichten über eine unterschiedliche Zusammensetzung des Produktgemi-
sches beim Photoabbaus von 2,4,6-Trinitrotoluol in Abhängigkeit vom pH-Wert der bestrahl-
ten Lösungen [165]. Im sauren bis neutralem pH-Bereich zwischen 3,6 und 7,4 wurden 2-
Amino-4,6-dinitrobenzoesäure, 2,4,6-Trinitrobenzaldehyd und 4,6-Dinitroanthranil als häu-
figste Photoprodukte identifiziert. Beim Photoabbau im alkalischem Milieu bei einem pH-
Wert von 8 konnten 1,3,5-Trinitrobenzol, Trinitrobenzaldehyd und Trinitrobenzylalkohol als 
die Hauptprodukte identifizierte werden, und bei einem pH-Wert von 11 war 1,3,5-Trinitro-
benzol das einzige Transformationsprodukt. Nitroaromatische Photolyseprodukte werden 
photochemisch umgesetzt. Dadurch entsteht eine unüberschaubare große Anzahl von Verbin-
dungen. Aus 2,4,6-Trinitrobenzylalkohol wird photochemisch das korrespondierende Aldehyd 
und dessen Photolyseprodukte gebildet und der photolytische Abbau von 2,4,6-Trinitroben-
zaldehyd führt hauptsächlich zu 2-Nitroso-4,6-dinitrobenzoesäure [165, 168]. Beim 2-Amino-
4,6-Dinitrotoluol konnte Dinitroindazol als Photolyseprodukt identifiziert werden. 4-Amino-
2,6-dinitrobenzaldehyd und 4-Amino-6-nitroanthranil entstehen beim Photoabbaus von 4-
Amino-2,6-Dinitrotoluol [165]. Das 2,4-Dinitrotoluol reagiert photochemisch hauptsächlich 
zu 2,4-Dinitrobenzaldehyd, 2,4-Dinitrobenzoesäure, 2-Amino-4-nitrobenzaldehyd, 2-Amino-
4-nitrobenzoesäure sowie zu zwei Azoxybenzolen [163]. Als Produkte des Photoabbaus von 
2,6-Dinitrotoluol konnten monocyclische aromatische Verbindungen mit Aldehyd-, Säure-, 
Nitroso- und Oxim-Gruppen charakterisiert werden. Azo- und Azoxy-Dimere sowie Polymere 
wurden ebenfalls bei der Untersuchung nachgewiesen [166]. 
 




Tabelle 2.6.2: Literaturübersicht: Photolyseprodukte des 2,4,6-Trinitrotoluols. 
Produkt Literatur 
2,4,6-Trinitrobenzylalkohol [162, 165, 168, 188] 
























Nitroaromaten absorbieren Licht in einem Wellenlängenbereich von λ ≥ 300 nm. In Abbil-
dung 2.6.2 sind die UV/VIS-Absorptionsspektren einiger Nitroaromaten in wässriger Lösung 
bei einem pH-Wert von 3 und einer Konzentration von c(Nitroaromaten) = 1⋅10-4 mol⋅l-1 im 
Wellenlängenbereich zwischen λ = 300 – 400 nm dargestellt. 
Im Falle einer photochemischen Oxidation mit UV-A-Strahlung wird ein Großteil der absor-
bierten elektromagnetischen Wellen durch die Nitroaromaten aufgenommen. Durch diesen 




inneren Filtereffekt stehen weniger Photonen für eine photochemische Bildung von Hydroxyl-
Radikalen zur Verfügung. 
 
Abbildung 2.6.2: UV/VIS-Absorptionsspektren: c(Nitroaromaten) = 1⋅10-4 mol⋅l-1, pH = 3. 
Nitroaromaten: 4-NP (4-NP), 2,4-DNP (2,4-Dinitrophenol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-
Nitrotoluol), 2-A-4-NT (2-A-4-Nitrotoluol), 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol), 1,3,5-Trinitro-
benzol). 
Die oxidative Transformation von gut absorbierenden Verbindungen durch Hydroxyl-Radi-
kale wird dadurch inhibiert. In Anwesenheit von Wasserstoffperoxid bei der Photolyse mit 
UV-Licht schlägt LIPCZYNSKA-KOCHANY einen Mechanismus der Energieübertragung zur 
indirekten photochemischen Erzeugung von Hydroxyl-Radikalen vor. Neben einer direkten 
photochemischen Anregung wird die Sensibilisierung des Wasserstoffperoxids diskutiert. Die 
Übertragung der Anregungsenergie von einem angeregten Nitroaromaten (ArNO2
*) auf Was-
serstoffperoxid sollte zur Bildung von Hydroxyl- und Perhydroxyl-Radikalen ausreichen [91]. 
In Abbildung 2.6.3 ist eine indirekte photochemische Bildung durch den Mechanismus der 
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* + H2O2 → ArNO2 + H2O2
* 
H2O2
* → 2 •OH 
ArNO2 + H2O2 →
vh  ArNO2H
•  + HO2
• 
Abbildung 2.6.3: Reaktions-Schema: Energieübertragung unter Bildung von Hydroxyl- oder 
Perhydroxyl-Radikalen [91]. 
2.7 OXIDATION VON NITROAROMATEN DURCH HYDROXYL-RADIKALE 
Hydroxyl-Radikale transformieren die meisten Nitroaromaten sehr schnell [46, 84, 85, 189]. 
Beim Bestrahlen von 2,4,6-Trinitrotoluol-Lösungen mit pH-Werten zwischen 3 und 11 mit 
Wellenlängen von λ ≥ 250 nm in Gegenwart von photochemisch erzeugten Hydroxyl-Radi-
kalen wurden in 30 Minuten etwa 80% des Nitroaromaten umgewandelt [85]. Hiervon wurden 
über 10 % als 1,3,5-Trinitrobenzol identifiziert. ANDREWS und OSMON registrierten bei der 
Belichtung von 2,4,6-Trinitrotoluol im Wellenlängenbereich zwischen λ = 240 - 260 nm eine 
Mineralisierung des Substrats [81]. Bei einem Photoabbau unter Belichtung mit einer 450 W 
Quecksilbermitteldrucklampe in Anwesenheit von photochemisch generierten Hydroxyl-Ra-
dikalen ist eine vollständige Mineralisierung auch für 2,4-Dinitrotoluol durch HO nachgewie-
sen worden [89, 90]. Die Methylgruppe des Nitrotoluols wird schrittweise zur Carboxyl-
Gruppe oxidiert, anschließend als Kohlendioxid abgespalten und so 1,3-Dinitrotoluol gebildet 
(Abbildung 2.7.1). Der generierte Nitroaromat wird hydroxyliert und zu verschiedenen Hy-
droxynitrobenzol-Derivaten transformiert. Weiterhin führt ein elektrophiler Angriff auf das 
aromatische Systems zum Ringbruch. Unter kontinuierlicher Oxidation werden die gebildeten 
Carbonsäuren und Aldehyde zu Kohlendioxid, Wasser und Salpetersäure umgewandelt.  





Abbildung 2.7.1: Oxidation von 2,4-Dinitrotoluol durch Hydroxyl-Radikale [90]. 




In der folgenden Tabelle sind die Oxidationsprodukte einiger Nitroaromaten bei einer UV-
Oxidation mit Wasserstoffperoxid zusammengestellt.  
Tabelle 2.7.1: Transformationsprodukte einiger Nitroaromaten bei einer UV-Oxidation mit 
Wasserstoffperoxid. 
Edukt Produkte Literatur 
























In Tabelle 2.7.2 ist eine Auswahl von Publikationen zur Transformation von Nitroaromaten 
mit der Photo-FENTON-Reaktion zusammengestellt. Für eine Transformation von 2,4,6-Tri-
nitrotoluol durch eine Photo-FENTON-Reaktion ermittelte SIEBERS [85] die höchsten Quanten-
ausbeuten bei einem pH-Wert von 3. Die Versuche erfolgten unter Belichtung mit UV-Licht 









Tabelle 2.7.2: Nitroaromatenabbau mit einer Photo-FENTON-Reaktion. 
Nitroaromat Literatur 
2,4,6-Trinitrotoluol [84, 85, 191] 












4-Nitrophenol [91-93, 99] 
 
Bei einer Konzentration von Wasserstoffperoxid von 19,6 mM hatte eine Verdopplung der 
Eisen(III)-sulfat-Konzentration von 0,1 mM auf 0,2 mM keinen großen Einfluss auf die An-
fangsreaktionsgeschwindigkeit, da bei diesen Konzentrationen des Wasserstoffperoxids eine 
Regeneration der Eisen(III)-Spezis schnell erfolgt. Bei weiteren Untersuchungen mit der Pho-
to-FENTON-Reaktion konnte SIEBERS 2,4,6-Trinitrotoluol innerhalb von 10 min bis zu 92% 
und 1,3,5-Trinitrobenzol bis zu 36% umwandeln [85]. Hierbei wurden die Photo-FENTON-
Reaktion in einem Wellenlängenbereich von λ = 254 - 560 nm durchgeführt. Für 2,4,6-
Trinitrotoluol konnte keine eindeutige Abhängigkeit vom pH-Wert festgestellt werden, da 
neben der Photo-FENTON-Reaktion auch eine direkte Photolyse des Nitroaromaten erfolgt. 
LIPCZYNSKA-KOCHANY registrierte bei Abbauversuchen von Mononitrobenzol, 2-Nitrophe-
nol, 4-Nitrophenol und 2,4-Dinitrophenol durch eine Photo-FENTON-Reaktion eine Abhängig-
keit der Transformationsgeschwindigkeit von der elektronischen Struktur des Grund- und des 
angeregten Zustandes der Nitroaromaten [91, 92]. 
 
Bei einem elektrophilen Angriff von Hydroxyl-Radikalen auf die Nitroaromaten [190] wirkt 
die Nitro-Gruppe aufgrund ihres elektronenziehenden Charakters als Akzeptorsubstituent 
stark desaktivierend. Die Hydroxy-Gruppe weist ebenfalls einen negativen induktiven Effekt 
auf, aber durch die freien Elektronenpaare des Sauerstoffs verfügt dieser Donorsubstituent 




über eine nucleophile Potenz. Die freien p-Elektronen können über das π-Elektronensystem 
delokalisiert werden und erhöhen die Elektronendichte am aromatischen Kern. Dieser +M-Ef-
fekt überwiegt den -I-Effekt. Die Hydroxy-Gruppe erhöht die Basizität des Benzolkerns und 
eine elektrophile Reaktion tritt leichter ein. Im angeregten Zustand ist die Azidität der Phe-
nole gesteigert. Die Basizität des aromatischen Kern nimmt noch mehr zu und ein elektrophi-
ler Angriff auf den Benzolkern wird durch den angeregten Zustand gefördert. 
LI et al. untersuchten den Abbau von Mononitrotoluolen, Dinitrotoluolen und 2,4,6-Trinitro-
toluol durch eine UV-katalysierte FENTON-Reaktion [191]. In der Untersuchung konnte mit 
einer lichtunterstützten FENTON-Reaktion über 90 % des vorliegenden Trinitrotoluols bei ei-
ner 6 bis 8 stündigen Behandlung mineralisiert werden. Nach LI et al. beeinflusst die Anzahl 
und Position der Nitro-Gruppen am aromatischen Ring die Geschwindigkeit der Oxidations-
reaktion von Nitroaromaten mit Hydroxyl-Radikalen: 2-Nitrotoluol > 4-Nitrotoluol > 2,4-Di-
nitrotoluol > 2,6-Dinitrotoluol > 2,4,6-Trinitrotoluol. Die stark elektronenanziehenden Nitro-
Gruppen vermindern die Reaktivität des aromatischen Systems gegenüber eines elektrophilen 
Angriffs des Hydroxyl-Radikals. 
Höhere Oxidationsgeschwindigkeiten des 2-Nitrotoluol im Vergleich zum 4-Nitrotoluol wer-
den durch sterische Wechselwirkungen bewirkt [191]. Die Nitro-Gruppe des 2-Nitrotoluol 
tritt beim Schwingen aus der Ringebene mit der benachbarten Methyl-Gruppe in sterische 
Wechselwirkung. Hieraus resultiert eine Abnahme der Resonanzstabilisierung des aromati-
schen Systems. Eine Destabilisierung erhöht die Reaktivität des aromatischen Kerns gegen-
über einer elektrophilen Reaktion mit Hydroxyl-Radikalen. Bei den Nitrotoluolen kann ein 
Angriff des Hydroxyl-Radikals auch an der Methyl-Gruppe erfolgen. Die Oxidation der Me-
thyl-Gruppe des 2,6-Dinitrotoluol durch Hydroxyl-Radikale wird durch die beiden Nitro-
Gruppen in direkter Nachbarschaft am Benzolring zur Methyl-Gruppe sterisch gehindert. 
Hieraus resultiert nach LI et al. eine geringere Reaktivität des 2,6-Dinitrololuols im Vergleich 
zum 2,4-Dinitrotoluols gegenüber einer Oxidation mit Hydroxyl-Radikalen [191]. 
SCHMIDT und BUTTE studierten in wässriger Lösung einen photokatalytischen Abbau von 2-
Amino-4,6-dinitro-, 4-Amino-2,6-dinitro-, 2,6-Diamino-4-nitro- und 2,4-Diamino-6-Nitroto-
luol in Gegenwart von Wasserstoffperoxid und Fe2+-Ionen [192]. Eine Photo-FENTON-Reak-
tion mit Aminonitrotoluolen führt zu einer schnellen und vollständigen Transformation des 
Substrats. Bei einer Bestrahlung der Aminoverbindungen mit einem Hg-Hochdruckbrenner 
(OMNILAB TQ 150) wird der chemische Sauerstoffbedarf innerhalb von 5 h signifikant ver-




ringert. Die Transformationsgeschwindigkeit wird durch die Anzahl der Amino- oder der 
Nitro-Gruppen und durch die Struktur der Substratmoleküle bestimmt. Diaminonitrotoluole 
werden schneller umgewandelt als Monoaminodinitrotoluole. Nitroaromaten mit einer Ami-
no-Gruppe in para-Stellung werden im Vergleich zu Substratmolekülen mit einer Amino-
Gruppe in ortho-Position zur Methyl-Gruppe wesentlich schneller transformiert. Eine Photo-
oxidation der Methyl-Gruppe, eine Desaminierung und Abspaltung der Nitro-Gruppen findet 
beim photokatalytischen Abbau bei den Nitroaromaten statt. Benzaldehyd wird als Hauptpro-
dukt bei der oxidativen Transformation der eingesetzten Nitroverbindungen identifiziert. Eine 
direkte Photolyse von orto-substituierten Nitrotoluolen, die mindestens ein H-Atom in der 
Methyl-Gruppe besitzen, erzeugt durch eine intramolekulare H-Abstraktion die Bildung eines 
aci-quinoid Intermediates. Dieses Intermediat ist ziemlich stabil und wird nicht von Hydro-
xyl-Radikalen angegriffen [192]. Daraus resultiert eine schneller photooxidative Umwandlung 
von 2,6-Diamino-4-Nitrotoluol (eine para-Nitro-Gruppe) als von 2,4-Diamino-6-Nitrotoluol 
(eine ortho-Nitro-Gruppe) und schnellere Transformierung von 2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 
(eine ortho- und eine para-Nitro-Gruppe) als von 4-Amino-2,6-Dinitrotoluol (zwei ortho-
Nitro-Gruppen). 
Nach HUSTON et al. reagieren Hydroxyl-Radikale mit Oxalsäure (HO2CCO2
−) [149]. Bei ei-
nem pH-Wert von 3 beträgt die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante k = 3,2.107 M-1.s-1 [193] 
(Gleichung 2.7.1). Dabei entstehen Oxalyl-Radikale (C2O4
•−), die in einer Reaktion erster 




−  → H2O + C2O4
•− (2.7.1) 
C2O4
•− → 2CO  + 
•CO2
−   (2.7.2) 
Der Zerfallsprozess ist so schnell, dass eine direkte Reaktion der C2O4
•−-Radikale mit in mil-
limolaren Konzentrationen vorhandenen organischen Substrat zu vernachlässigen ist [149]. 
ISBELL et al. berichten über einen schrittweisen Abbau von Gluconsäure durch Hydroxyl-Ra-
dikale und Luftsauerstoff zu Ameisensäure [195, 196]. Unter Abspaltung von CO2 und Was-
ser entstehen 5 mol Ameisensäure (HCO2H) pro mol Gluconsäure [196]. Hydroxyl-Radikale 
oxidieren Ameisensäure und bilden Carboxylat-Radikale (•CO2
−) (Gleichung (2.7.3)) [149]. 
•OH + HCO2H → H2O + 
•CO2
− + H +  (2.7.3) 




Im Idealfall entstehen bei der Oxidation von einem Mol Gluconsäure etwa fünf Mol Ameisen-
säure und daraus ebenso viele Carboxylat-Radikale. Im Gegensatz zur Oxalsäure reagiert 
Gluconsäure mit HO2
•-Radikalen und generiert •CO2
−-Radikale [197]. Gelöster Luftsauerstoff 
tritt als Radikalfänger gegenüber den gebildeten Oxalyl- und Carboxylat-Radikalen auf (Glei-
chung (2.4.8) und (2.4.10)[149]). Carboxylat-Radikale sind starke Reduktionsmittel (E0 = 
−1,9 V gegen NHE [148]). Nitroaromatische Verbindungen nehmen leicht Elektronen von 
•CO2
−-Radikalen auf und bilden Ein-Elektronen-Addukte [198]. Nitrobenzole (C6H5NO2) 
werden zu den entsprechenden Radikal-Anionen (C6H5NO2
•−) reduziert (Gleichung 2.7.4) 
[199].  
•CO2
− + C6H5NO2 → CO2 + C6H5NO2
•− (2.7.4) 
JAGANNADHAM und STEEKEN geben für eine Reaktion von 1,4-Dinitrobenzol mit •CO2
− eine 
Geschwindigkeitskonstante von k = 2,1.109 M-1 s-1 an [199]. α-Hydroxyalkyl-Radikale redu-
zieren Nitrobenzole [199]. •CO2
−-Radikale weisen ein größeres Reduktionspotential als einige 
α-Hydroxyalkyl-Radikale auf [148]. Schwarz und Dobson geben beispielsweise ein Standard-
reduktionspotential für Ethanol-Radikale (CH3
•CHOH) mit E0 = −1,25 V (gegen NHE) an 
[148]. Das CH3
•CHOH reduziert 2,4-Dinitrotoluol, 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3-Dinitrobenzol 
zu ihren Radikalanionen [79]. Eine Reduktion der Nitroaromaten durch auftretende Carboxy-
lat-Radikale ist möglich. 
In dem Elektronen-Addukt ist die negative Ladung in der elektronegativen NO2-Gruppe loka-
lisiert. Das gebildete Radikalanionen ist in wässriger Lösung unter alkalischen Bedingungen 
relativ stabil. In saurer Lösung werden die Radikalanionen protoniert. Ihre pKS-Werte liegen 
in einem Bereich von pKS = 2 - 4 (Gleichung 2.7.5) [200]. 
C6H5NO2
•− + H +  → C6H5NO2
•H  (2.7.5) 
C6H5NO2
•H -Radikale disproportionieren in saurer Lösung [201]: 
2 C6H5NO2
•H → C6H5N(OH)2 + C6H5NO2 (2.7.6) 
Die Geschwindigkeitskonstante der Disproportionierung beträgt 2k = 6 .108 l.mol-1.s-1 [201]. 
Das Hydrat C6H5N(OH)2 zerfällt in einer säurekatalysierten Dehydratisierung zum Nitrosoa-
romaten [201]: 
C6H5N(OH)2  →
][H+  C6H5NO + H2O     (2.7.7) 




Gelöster Luftsauerstoff regeneriert gebildete Radikal-Anionen zu den entsprechenden Aus-
gangsverbindungen (Gleichung 2.7.8) [202].  
C6H5NO2
•− + O2  → C6H5NO2 + O2
•−   (2.7.8) 
Anorganische Carbonat- bzw. Hydrogencarbonationen fangen in Konkurrenz mit organischen 
Wasserinhaltsstoffen vorhandene Hydroxyl-Radikale ab (Gleichung (2.7.9) und (2.7.10) 
[152]). Ein hoher pH-Wert bewirkt, dass bei der Mineralisation entstehendes Kohlendioxid in 
Form von Hydrogencarbonat oder Carbonat gelöst bleibt und nicht ausgetrieben wird. Hydro-
gencarbonat- und Carbonat-Anionen werden in den folgenden Reaktionen mit den Geschwin-
digkeitskonstanten kHCO3− = 1,5⋅10
7 l⋅mol-1⋅s-1 beziehungsweise kCO3− = 4,2⋅10
8 l⋅mol-1⋅s-1 zu 
vergleichsweise reaktionsträgen Carbonat-Radikal-Anionen oxidiert und können so die Oxi-
dation des Schadstoffes inhibieren [152, 203]. 
•OH + HCO3
−  → CO3
•− + H2O (2.7.9) 
•OH + CO3
2− → CO3
•− + OH−      (2.7.10) 
Ein ökonomischer Einsatz des Photo-FENTON-Systems ist somit in Abwässern mit hohen 
Konzentrationen an Carbonat- bzw. Hydrogencarbonationen nicht gewährleistet. 
2.8 TRIOXALATOFERRAT(III)-AKTINOMETRIE 
Bei den Untersuchungen wurde das Trioxalatoferrat(III)-Aktinometersystem von HATCHARD 
und PARKER [146] eingesetzt. Die aktinometrischen Messungen erfolgte nach einer von 
MUROV entwickelten Methode [204]. Das Tris(oxalato)-ferrat(III)-Aktinometer besteht aus 
einer Lösung von Kaliumtris(oxalato)-ferrat(III) in verdünnter Schwefelsäure. Die Aktino-
meterlösung absorbiert Licht im Wellenlängenbereich von λ = 250 - 480 nm. Bei Belichtung 
der Trioxalatoferrat(III)-Lösung wird die Oxalsäure zu Kohlendioxid oxidiert, wobei das Ei-
sen(III)-Ion in die zweiwertige Form übergeht [205]: 
 
[Fe3+(C2O4)3]





•−  → [Fe3+(C2O4)3]
2−  + C2O4




2− + 2 CO2 (2.8.3) 
 




Der resultierende Komplex [Fe2+(C2O4)2]
2− absorbiert kein einfallendes Licht mehr. Das 
zweiwertige Eisen wird anschließend photometrisch als rotgefärbter 1,10-Phenantrolin-Che-
lat-Komplex bestimmt.  
Die mittlere Quantenausbeute ΦAkt des Tris(oxalato)-ferrat(III)-Aktinometers im Wellenlän-
genbereich λ = 320 bis 390 nm beträgt ΦAkt = 1,2 [204]. Der Photonenstrom Φ und der mo-
lare Photonenstrom Φmol  wird mit der mittleren Quantenausbeute ΦAkt, dem Extinktionskoef-
fizienten ε510 des Eisen(II)-Phenantrolin-Chelat-Komplexes bei einer Wellenlänge  λ = 510 
nm (ε 510 = 11398 ± 44 l·mol
-1·cm-1 [205, 206]), der Küvettendicke d = 1 cm und den korri-






A31k,510 10 4,40  
 = 
          1000



















Die Effektivität einer photochemischen Umsetzung wird durch die Quanteneffizienz φ cha-
rakterisiert, die wie folgt definiert ist: 
)s Photonen  moloder  s(in  P ngePhotonenme lteeingestrah
)s  moloder  s(in  
d
d









φ .  (2.8.6) 
Hierbei wird davon ausgegangen, dass das eingestrahlte Licht vollständig absorbiert wird. Bei 
der Quanteneffizienz wird hier der Stoffumsatz auf die vom Reaktionssystem absorbierte 
Lichtmenge bezogen. Außerdem werden absorbierte Lichtquanten betrachtet, die nicht zum 
Stoffumsatz beitragen. Somit sind die ermittelten Werte nur scheinbare Quanteneffizienzen 
und somit angenäherte Werte. Die exakten Quanteneffizienzen sollten höher liegen. Die 
Quanteneffizienz φ wird aus der Anfangsgeschwindigkeit der Reaktion r0, dem Reaktionsvo-




  Vr ⋅
=φ      (2.8.7) 
Der Photonenstrom wird mit einem chemischen Aktinometer ermittelt. Die Strahlungsmenge 





3 EXPERIMENTELLER TEIL 
3.1 HERKUNFT UND REINHEIT DER VERWENDETEN SUBSTANZEN 
In Tabelle 3.1.1 sind die verwendeten Substanzen nach Reinheit, Herkunft und gegebenenfalls 
angewandten Reinigungsverfahren aufgeführt. Mit Ausnahme der Laufmittel für die HPLC 
wurden alle wässrigen Lösungen mit deionisiertem Wasser aus der hauseigenen Wasseraufbe-
reitung hergestellt. 
Tabelle 3.1.1: Verwendete Substanzen, Reinheit und Herkunft. 
Substanz Reinheit Herkunft 
2,4,6-Trinitrotoluol -a selbst synthetisiert1 
2,4-Dinitrotoluol 97% Aldrich 
2,6-Dinitrotoluol -a TU Braunschweigc 
2-Nitrotoluol -a, D Fluka 
3-Nitrotoluol -a TU Braunschweigc 
4-Nitrotoluol 98% Fluka 
1,3,5-Trinitrobenzol -a TU Braunschweigc 
1,2-Dinitrobenzol -a TU Braunschweigc 
1,4-Dinitrobenzol -a TU Braunschweigc 
Mononitrobenzol -a TU Braunschweigc 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 99%b Aldrich 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol -b Universität Oldenburg 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol -b Universität Oldenburg 
2-Amino-4-Nitrotoluol -a, U Fluka 
4,6-Dinitro-o-Kresol >98% Fluka 
2,4-Dinitrophenol -a, G Serva 
4-Nitrophenol 98% Merk 
Dichlormethan >98% Fluka 
Kaliumoxalat Monohydrat >99,5% Fluka 
o-Phenantrolin Monohydrat >99% Fluka 
Natriumgluconat >99% Merk 
Natriumacetat Trihydrat >99,5% Fluka 
Eisen(III)-sulfat Hydrat >76% Fluka 
Wasserstoffperoxid 30% Fluka 
Kaliumhydroxid 85% Merck 
Schwefelsäure 98% Merck 
Stickstoff 5,0 Linde 
Methanol für die HPLC (LiChrosolv) 99,8% Merck 
Wasser für die HPLC (LiChrosolv) 99,8% Merck 
Essigsäure >99% Merck 
a) HPLC-rein bei λ = 254 nm, b) bei λ = 254 nm leicht verunreinigt, c) Institut für Organische Chemie der 
TU Braunschweig; D) Destillation, G) Getrocknet, U) Umkristallisation, 1) nach Organikum, Organisch-





3.2 HERSTELLUNG DER REAKTIONSLÖSUNGEN 
Die meisten der verwendeten Nitroaromaten lösen sich sehr langsam in verdünnter Schwefel-
säure. Daher wurden nitroaromatische Stammlösungen in größeren Mengen hergestellt. Mit 
der HPLC-Analytik wurde die Güte der Lösungen kontrolliert. Diese Stammlösungen konnten 
bei einem pH-Wert von 3 unter Lichtausschluss einige Tage gelagert werden. In Tabelle 3.2.1 
sind die verwendeten Stammlösungen und deren Komponenten zusammengestellt. 
Tabelle 3.2.1: Stammlösungen und deren Komponenten. 
Stammlösung Komponenten 
Nitroaromat 1. oder 2.10-4 mol.l-1 Nitroaromat wurden in verdünnter Schwefelsäure 
bei pH = 3 gelöst und mehrere Stunden unter Lichtausschluss mit Ultra-
schall behandelt. Die Lösungen wurden unter Lichtausschluss gelagert. 
Eisen(III)-sul-
fat 
5.10-2 mol.l-1 Eisen(III)-sulfat wurden bei pH = 3 in Wasser gelöst. Die 
Lösung wurde täglich hergestellt. 
Eisen(III)-
oxalat 
5.10-2 mol.l-1 Eisen(III)-sulfat und 75.10-3 mol.l-1 Kaliumoxalat wurden 
bei pH = 3 in Wasser gelöst. Die Lösung wurde täglich hergestellt. 
Eisen(III)-glu-
conat 
5.10-2 mol.l-1 Eisen(III)-sulfat und 75.10-3 mol.l-1 Natriumgluconat wur-
den bei pH = 3 in Wasser gelöst. Die Lösung wurde täglich hergestellt. 
 
Bei Untersuchungen mit eisenhaltigen Lösungen wurden 0,2 ml der Stammlösung des Ei-
sen(III)-sulfats auf 100 ml Stammlösung des Nitroaromaten gegeben. Für Versuche in Ge-
genwart von organischen Komplexbildnern (L) wurden 0,2 ml der eisen(III)-haltigen Stamm-
lösung des jeweiligen Komplexbildners auf 100 ml Stammlösung des nitroaromatischen Sub-
strats hinzugegeben. Dadurch wurde eine Konzentration der Eisen(III)-Ionen von cFe(III) ein-
gestellt. Hierbei wurde der Verdünnungsfehler vernachlässigt. Für Untersuchungen mit unter-
schiedlichen Konzentrationen des Komplexbildners wurde die Ausgangskonzentration in der 
jeweiligen Stammlösung entsprechend der gewünschten Endkonzentrationen des Komplex-
bildners eingestellt. Bei Experimenten mit nitroaromatischen Lösungen bei pH-Werten größer 
3 wurde die 2.10-4 molare Stammlösung mit verdünnter KOH-Lösung und verdünnter Schwe-
felsäure auf die gewünschten pH-Werte eingestellt und auf die gewünschte Endkonzentration 
verdünnt. Der pH-Wert bei eisenhaltigen Lösungen wurde erst nach der Zugabe der entspre-
chenden Eisen(III)-Lösung eingestellt. Das verwendete Wasserstoffperoxid lagerte unter 





dem Vorratsgefäß entnommen. Hierbei wurden 10 µl der 30%igen Lösung auf 5 ml Probenlö-
sung gegeben.  
3.3 UV-A-PHOTOREAKTOR 
Im folgenden Abschnitt wird der eingesetzte Photoreaktor vorgestellt. Dabei wird der Reak-
toraufbau und die entsprechende Versuchsdurchführung beschrieben. In dem Aufbau des UV-
A-Photoreaktors wurden Bestrahlungsversuche in einem Wellenlängenbereich zwischen λ = 
300 - 400 nm durchgeführt. Der Versuchsaufbau wurde ebenfalls für die Dunkelreaktionen 
genutzt. 
Die Abbildung 3.3.1 zeigt den schematischen Aufbau der Belichtungsapparatur. Als Reakti-
onsgefäße dienten zylindrische Rollrandampullen N20-20 (Machery-Nagel, 70206) aus Boro-
silikatglas (Höhe 75,5 mm, Außen-∅ 23,25 mm, Volumen 22,5 ml). Die Anlage bestand aus 
einem Aluminiumblock und einer Kurzbogenlampe. Dieser Aluminiumblock besaß zwei 
senkrechte Bohrungen (∅ = 25 mm) und eine runde seitliche Öffnung (∅ = 15 mm). In den 
zwei senkrechten Bohrungen des Aluminiumblocks standen die Reaktionsgefäße. 
 
 
Abbildung 3.3.1: Schematischer Aufbau des Reaktors für Bestrahlungsversuche.  
Der Aluminiumblock war auf einem heizbaren Magnetrührer RET-G (IKA-Labortechnik) 
installiert. Dieser war mit einem Thermoelement IKA-TRON ETS-D der Firma IKA-Labor-





Reaktor stand fest montiert auf einer optischen Bank. Die Proben wurden mit einer Xenon-
Kurzbogenlampe 150 W (Osram) belichtet. Diese stand in einem Lampengehäuse LH 150 mit 
einem Kondensor aus Quarzlinsen und war mit einem Vorschaltgerät LPS 251 HR (Kratos) 
verbunden. Die Strahlungsenergie der Lichtquelle wurde mittels des Kondensors auf die seit-
liche Öffnung des Aluminiumblockes gelenkt. Die kontinuierliche spektrale Intensitätsvertei-
lung einer Xenon-Kurzbogenlampe ist in Abbildung 3.3.2 [207] dargestellt. 
 
Abbildung 3.3.2: Spektrale Intensitätsverteilung einer Xenon-Kurzbogenlampe [207]. 
Im Strahlengang befindet sich stets ein Farbglasfilter UG-1 der Firma L.O.T. Oriel (Größe 50 
x 50 mm, Stärke 3,0 mm). Dieser Farbfilter ist nur für einen Wellenlängenbereich von λ = 
300 bis 400 nm und schließlich erst wieder oberhalb von λ = 700 nm durchlässig. Die 
Abbildung 3.3.3 zeigt die Durchlässigkeit eines UG-1-Filters zwischen λ = 250 und 450 nm 
[208]. 
Die Leistung der Xe-Kurzbogenlampe schwankte nach dem Zünden. Erst nach einer Vorlauf-
zeit von 1 Stunde war die Strahlungsleistung der Xenon-Kurzbogenlampe stabil. In Rollrand-
ampullen mit einem 9 mm teflonummantelten Rührkern wurden jeweils 5 ml der vorbereite-
ten homogenen Reaktionsmischung vorgelegt. Anschließend wurden die Ampullen mit Poly-
ethylen-Stopfen verschlossen. Die Proben wurden in einem weiteren Aluminiumblock vor-
temperiert und aufbewahrt. Der Block besitzt insgesamt acht senkrechte Bohrungen. Diese 
weisen die gleichen Maße auf, wie die Bohrungen des Aluminiumblockes im Strahlengang. 
Allerdings erfolgte hier die Temperaturkontrolle mit einem Alkoholthermometer (Untertei-
lung 1°C). Dieses war in eine mit Wasser gefüllte Ampulle getaucht. Der Aluminiumblock 
wurde mit Hilfe eines weiteren Magnetrührers RET-G beheizt. Die Proben wurden ständig 





terbrochen. Die Belichtungszeiten betrugen in der Regel Rt = 0, 2, 4, 6, 8 oder 10 Minuten. 
Alle Reaktionsgemische, die Wasserstoffperoxid enthielten, wurden direkt nach der Belich-
tung mit jeweils 1 ml Methanol als Radikalfänger versetzt. Nur die homogenen Proben ohne 
Wasserstoffperoxid konnten direkt in die Probengläschen zur Analyse eingefüllt werden. 
 
Abbildung 3.3.3: Reintransmissionsgrad des Farbglasfilters UG-1 [208]. 
Die Abbauversuche mit FENTONs-Reagenz wurden in Rollrandampullen mit Rührkern (9 mm) 
unter Lichtausschluss durchgeführt. In den beschriebenen Aluminiumblöcken wurden die Pro-
ben vor der Zugabe des Wasserstoffperoxids mindestens 15 min bei 30 °C temperiert. Dabei 
wurden die Reaktionsmischungen ständig gerührt. Die Reaktionszeiten betrugen Rt = 0, 2, 4, 
6, 8, 10, 30 oder 60 min. Alle Reaktionsgemische wurden direkt nach Ablauf der Reaktions-
zeit mit jeweils 1 ml Methanol als Radikalfänger versetzt. 
3.4 ANALYTIK 
3.4.1 UV/VIS-ABSORPTIONSSPEKTROSKOPIE 
Die UV/VIS-Absorptionsspektren wurden in einem Zweistrahl-Spektrometer UV 240 der 
Firma Shimadzu aufgezeichnet. Grundsätzlich wurde mit einer Spaltbreite von 2 nm am 
Spektrometer gearbeitet. Bei einem Wellenlängenbereich λ < 350 nm wurden Rechteckkü-





ten und unbestrahlten Aktinometerlösungen wurden Rechteckküvetten (1·1·4 cm) aus Kunst-
stoff benutzt. 
Es wurden jeweils etwa 3 ml der zu vermessenden Lösungen in Rechteckküvetten gefüllt. 
Anschließend wurden UV/VIS-Absorptionsspektren gegen das Lösungsmittel in einem Zwei-
strahl-Spektrometer registriert. 
3.4.2 HPLC 
Die HPLC-Anlage bestand aus einer HPLC-Pumpe Modell 300 B (Gynkotek), Gradienten-
former Modell 250 B (Gynkotek), einem Autosampler Modell Marathon (Spark) mit integ-
riertem Säulenofen (auf ϑ = 30 °C temperiert) und einem UV/VIS-Detektor Modell SP-6 
(Gynkotek). Eine Anlagensteuerung erfolgte über Personalcomputer mit dem Datenerfas-
sungssystem „CSW“ der Firma Watrex. Bei den Messungen wurden jeweils 30 µl der Analy-
tenlösungen mit dem Autosampler in den Probenmischer der HPLC-Anlage eingespritzt und 
über eine Trennsäule 250·4,6 mm, ODS Hypersil 5 µm, geführt. Die isokratische Elution wird 
mit vorgemischtem Laufmittel durchgeführt. Dafür wurden immer Methanol/Wasser-Gemi-
sche wechselnder Zusammensetzung verwendet. In Tabelle 3.4.1 sind die Analysebedingun-
gen für die HPLC zusammengestellt. Bei allen Substanzen war die Flussgeschwindigkeit des 
Laufmittels auf 1ml/min eingeregelt. Die Detektionswellenlänge betrug λ = 254 nm und wur-
de nicht variiert. Der maximale relative Fehler für die Peakflächen beträgt 3%.  
 








a) Laufmittelzusammensetzung: Vol%-MeOH/Vol%-H2O, 
b) Bei eisenhaltige Proben enthalten die Laufmittelgemi-






Die Analytenkonzentration ist proportional zur Peakfläche des Analytensignals. Deshalb kann 
die Nitroaromatenkonzentration ct aus den Signalflächen der Probe At bei t min und der Null-





cc tt ⋅     (3.4.1) 






r =      (3.4.2) 







r ⋅      (3.4.3) 
Aus der Integralform der beiden Geschwindigkeitsgesetze erhält man als Steigung der Ur-
sprungsgeraden die entsprechende scheinbare Reaktionsgeschwindigkeitskonstante ks. Das 
integrale Geschwindigkeitsgesetz für eine Reaktion nullter Ordnung lautet (Gleichung 3.4.4): 
.=- s,00 tkAAt ⋅      (3.4.4) 








    (3.4.5) 
3.4.3 TRIOXALATOFERRAT(III)-AKTINOMETRIE 
Bei der Bestimmung des Photonenstromes der Photoreaktoren wurde das Trioxalatoferrat(III)-
Aktinometersystem von HATCHARD und PARKER [146] eingesetzt. Die aktinometrischen Mes-
sungen erfolgte nach einer von MUROV entwickelten Methode [204]. Das Trioxalatofer-
rat(III)-Aktinometer besteht aus einer Lösung von Kaliumtrioxalatoferrat(III) in verdünnter 
Schwefelsäure. Die Aktinometerlösung absorbiert Licht im Wellenlängenbereich von λ = 250 
bis 480 nm und wurde direkt vor der aktinometrischen Messung unter Rotlicht (λ > 577 nm 
[209]) aus den in Tabelle 3.4.2 aufgeführten Stammlösungen hergestellt. Die frische Aktino-





Tabelle 3.4.2: Lösungen für die Trioxalatoferrat(III)-Aktinometrie. 
Stammlösung Komponenten 
Eisen(III)-sulfat 26,778 g Eisen(III)-sulfat-Hydrat und 13,75 ml konzentrierte Schwe-
felsäure wurden auf 250 ml mit H2O aufgefüllt 
Kaliumoxalat 55,272 g Kaliumoxalat auf 250 ml mit H2O aufgefüllt 
Acetatpuffer 20,5 g Natriumacetat-Trihydrat und 2,5 ml konzentrierte Schwefel-
säure wurden auf 250 ml mit H2O aufgefüllt 
1,10-Phenantrolin 0,2 % (w/v) 1,10-Phenantrolin in H2O 
Aktinometer 5 ml Eisen(III)-sulfat- und 5 ml Kaliumoxalat-Stammlösung wurden 
auf 100 ml mit H2O aufgefüllt 
 
In Tabelle 3.4.3 sind die einzelnen Verfahrensschritte für die Trioxalatoferrat(III)-Aktino-
metrie aufgeführt. Anschließend wurden die Eisenlösungen in Rechteckküvetten (1·1·4 cm) 
aus Kunststoff gefüllt und im UV/VIS-Spektrometer vermessen. Die Extinktion der Aktino-
meterlösung wurde gegen eine Referenzküvette mit Wasser bei λ = 510 nm aufgezeichnet. 
Vorher wurde ein Nullabgleich bei λ = 750 nm durchgeführt. Die Auswertung erfolgte mit 
korrigierten Extinktionen Ek,510. Diese wurden aus der Differenz der Extinktionen der belich-
teten und unbelichteten Lösungen des Aktinometers errechnet. Die absorbierten Lichtintensi-
täten ergaben sich in Abhängigkeit der eingestrahlten Wellenlängen aufgrund des Lampen-
spektrums und des verwendeten Farbglasfilters. Der verwendete Farbglasfilters UG-1 filterte 
alle Wellenlängen oberhalb von λ > 400 nm heraus. Damit wurde eine hundertprozentige Ab-
sorption des einfallenden Lichts durch die Aktinometerlösung gewährleistet. 
Tabelle 3.4.3: Verfahrensschritte für die Trioxalatoferrat(III)-Aktinometrie. 
Schritt Durchführung 
1 jeweils 5 ml Aktinometerlösung in Reaktionsgefäße pipettiert 
2 die Lösungen des Aktinometers wurden Rt = 1, 2 oder 4 min belichtet 
3 jeweils 1 ml der belichteten und unbelichteten Lösungen des Aktinometers, 2 ml 
Stammlösung des 1,10-Phenantrolins und 0,5 ml Lösung des Acetatpuffers auf 
20 ml mit H2O aufgefüllt 




Beim Photo-FENTON-Prozess werden in einer Kombination aus Eisen(III)-Ionen und Was-
serstoffperoxid unter UV-Bestrahlung reaktive Hydroxyl-Radikale gebildet. Diese Radikale 
reagieren mit Nitroaromaten und leiten so deren Mineralisation ein. Die Produktion der 
Hydroxyl-Radikale wird bei einer Photo-FENTON-Reaktion durch eine photochemische Re-
duktion in saurer Lösung hydratisierter Eisen(III)-Komplexen zu Eisen(II)-Ionen initiiert. 
Eine Folgereaktion zwischen Wasserstoffperoxid und gebildeten Eisen(II)-Ionen erzeugt zu-
sätzliche Hydroxyl-Radikale. Die photochemische Homolyse von Wasserstoffperoxid führt 
zur Freisetzung weiterer Hydroxyl-Radikale. 
Die Stoffumsätze der eingesetzten photochemischen Oxidationsverfahren nehmen bei gege-
benem Photonenfluss im verwertbaren Wellenlängenbereich in der Abfolge: Photo-FENTON-
Reaktion > induzierte Umsetzung durch eine Photolyse von Fe(OH)2+-Komplexen ≈ Photo-
oxidation mit Wasserstoffperoxid ab. Eine Zugabe organischer Komplexbildner in die eisen-
haltigen Lösungen führt in der Regel zu einer Steigerung der Quantenausbeuten. 
Bei der Photolyse der nitroaromatischen Verbindungen werden bei den hier verwendeten Ver-
suchsbedingungen nur Umsätze unterhalb der Fehlergrenze der Analytik registriert. 
Die FENTON-Reaktion ist in der Regel erheblich langsamer als die genannten photochemi-
schen Reaktionen. Hier ist durch die Zugabe organischer Komplexbildner nur bei Mononitro-
benzol eine deutliche Steigerung der Umsatzgeschwindigkeit zu beobachten. 
Bei den angewendeten photochemischen Oxidationsverfahren ist die Quantenausbeute der 
untersuchten Nitroaromaten unter gegebenen Reaktionsbedingungen hauptsächlich von der 
Art und Anzahl der Substituenten abhängig. Ein Vergleich der Substanzgruppen zeigt, dass 
die Toluole in der Regel schneller umgesetzt werden als die Benzole. Mit steigender Zahl der 
Nitrogruppen sinkt die Transformationsgeschwindigkeit der Nitroaromaten ab. Vor allem 
2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol werden sehr schlecht umgesetzt. Im Vergleich 
dazu reagierten Mono- und Dinitroaromaten relativ schnell. Nitrophenole und Aminoaroma-




4.1 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-KOMPLEXEN 
Eine wässrige Lösung von Eisen(III)-sulfat enthält bei pH-Werten zwischen 3 und 5 hydrati-
sierte Fe(OH)2+-Komplexe. Diese generieren bei Bestrahlen mit UV-Licht reaktive Hydroxyl-
Radikale (siehe Kapitel 2.2). Organische Verbindungen, wie Oxalat- und Gluconat-Ionen bil-
den mit Eisen(III)-Ionen stärker lichtabsorbierende Komplexe. Die photochemische Trans-
formation von Nitroaromaten mit Eisen(III)-hydroxo-, Eisen(III)-oxalat- und Eisen(III)-glu-
conat-Komplexen wird in den folgenden Kapiteln beschrieben. 
Im Vergleich mit der Photolyse wird die Quantenausbeute durch die Zugabe eines Eisensalzes 
gesteigert. Nitrobenzole, Nitrophenole und Aminoaromaten werden schlechter umgesetzt als 
die Nitrotoluole. Insbesondere 1,3,5-Trinitrobenzol reagiert auch nach Zugabe der organi-
schen Komplexbildner nicht unter diesen Bedingungen. Die Zugabe von organischen Kom-
plexbildnern führt bei fast allen Fällen zu einer Steigerung der Photonenausbeute, in wenigen 
Fällen wirken diese jedoch inhibierend. 
4.1.1 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-HYDROXO-KOMPLEXEN 
In Tabelle 4.1.1 sind die ermittelten Quantenausbeuten φ 0 und Anfangsreaktionsgeschwindig-
keiten r0 der photooxidativen Umwandlung der verwendeten Nitroaromate in Gegenwart von 
Eisen(III)-sulfat bei einem pH-Wert von 3 aufgeführt.  
Tabelle 4.1.1: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und molarer Photo-
nenstrom Φmol der photochemischen Transformation von Nitroaromaten im System Fe(III)/ 
UV-A: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, luftgesättigte Lösung, λ = 300 - 








2,4,6-Trinitrotoluol 182 1,61 8,85 
2,4-Dinitrotoluol 170 0,85 5,00 
2,6-Dinitrotoluol 170 1,35 7,94 
2-Nitrotoluol 148 2,00 13,51 
3-Nitrotoluol 160 2,63 16,44 
4-Nitrotoluol 152 1,45 9,54 
1,3,5-Trinitrobenzol 176 ≤ 0,30a ≤ 1,70 
1,2-Dinitrobenzol 152 0,68 4,47 
1,4-Dinitrobenzol 176 0,58 3,30 
ERGEBNISSE 55 
Fortsetzung Tabelle 4.1.2 
Mononitrobenzol 166 0,85 5,12 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 ≤ 0,30a ≤ 2,10 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 0,81 4,71 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 ≤ 0,30a ≤ 1,74 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 0,70 3,72 
4,6-Dinitro-o-Kresol 121 ≤ 0,30a ≤ 2,45 
2,4-Dinitrophenol 166 ≤ 0,30a ≤ 1,81 
4-Nitrophenol 166 0,64 3,86 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
 
Unter diesen Versuchsbedingungen werden 1,3,5-Trinitrobenzol, 2,6-Diamino-4-Nitrotoluol, 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol, 4,6-Dinitro-o-Kresol und 2,4-Dinitrophenol nicht signifikant 
transformiert. In Abbildung 4.1.1 sind exemplarisch für vier Nitroaromaten zeitliche Konzent-
rationsverläufe dargestellt. Die Transformation der umgesetzten Nitroaromaten kann gut mit 
einem Geschwindigkeitsgesetz pseudo-erster Ordnung wiedergegeben werden. 
Abbildung 4.1.1: Konzentration-Zeit-Diagramme für eine photochemische Transformation 
ausgewählter Nitroaromaten im System Fe(III)/UV-A: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, luftgesättigte 
Lösung, ϑ = 30 °C, pH = 3. Nitroaromaten: 1,2-DNB (1,2-Dinitrobenzol), 4-NT (4-Nitroto-
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4.1.2 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
In diesem Kapitel wird die Auswirkung von Oxalsäure auf die Quantenausbeute der photo-
chemischen Transformation von ausgesuchten Nitroaromaten in Gegenwart von Eisen(III)-
Ionen bei einem pH-Wert von 3 beschrieben. Die Abhängigkeit der Umwandlungsgeschwin-
digkeit des 2,4,6-Trinitrotoluol von der Oxalat-Ionen-Konzentration wird ebenfalls vorge-
stellt.  
Bei diesem System werden 2,6-Dinitrotoluol, 1,3,5-Trinitrobenzol, 2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 
nicht eindeutig photochemisch transformiert. Die restlichen Verbindungen werden umgesetzt. 
Im Vergleich zum Verfahren mit Eisen(III)-hydroxo-Komplexen wird die Quantenausbeute 
durch den Zusatz des organischen Komplexbildners erhöht. Dagegen verringert dieser bei 
2,4,6-Trinitrotoluol, 2,6-Dinitrotoluol und 1,4-Dinitrobenzol  die Quantenausbeute. Die Ta-
belle 4.1.2 zeigt die ermittelten Quantenausbeuten φ 0 und Anfangsreaktionsgeschwindigkei-
ten r0 der photooxidativen Transformation der Nitroaromaten. 
 
Tabelle 4.1.2: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und molarer Photo-
nenstrom Φmol für die Photooxidation von Nitroaromaten im System Fe(III)-Oxalat/UV-A: 
c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(Oxalat) = 150 µM, luftgesättigte Lö-








2,4,6-Trinitrotoluol 186 0,31 1,67 
2,4-Dinitrotoluol 170 1,65 9,71 
2,6-Dinitrotoluol 152 ≤ 0,30a ≤ 1,97 
2-Nitrotoluol 121 6,21 51,32 
3-Nitrotoluol 148 5,23 35,34 
4-Nitrotoluol 152 4,24 27,90 
1,3,5-Trinitrobenzol 170 ≤ 0,30a ≤ 1,76 
1,2-Dinitrobenzol 152 1,52 10,00 
1,4-Dinitrobenzol 132 0,31 2,35 
Mononitrobenzol 119 1,67 14,03 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 ≤ 0,30a ≤ 2,10 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 2,23 12,97 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 0,82 4,77 
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Fortsetzung Tabelle 4.1.2 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 0,86 4,57 
4,6-Dinitro-o-Kresol 143 1,28 8,95 
2,4-Dinitrophenol 119 0,99 8,32 
4-Nitrophenol 121 0,64 5,29 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
 
Der zeitliche Konzentrationsverlauf während einer photoinduzierten Umwandlung ist für ei-
nige Nitroaromaten in Abbildung 4.1.2 exemplarisch dargestellt. Ein Abbau der Nitroaroma-
ten korreliert sehr gut mit einer Kinetik pseudo-erster Ordnung.  
Abbildung 4.1.2: Änderung der Konzentration während einer photoxidativen Transformation 
von Nitroaromaten im System Fe(III)-Oxalat/UV-A: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(Oxalat) = 
150 µM, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte Lösung. Nitroaromaten: 2,4,6-TNT (2,4,6-Tri-
nitrotoluol), 2,4-DNT (2,4-Dinitrotoluol), 3-NT (3-Nitrotoluol), 2-A-4,6-DNT (2-Amino-4,6-
Dinitrotoluol. 
Die Quantenausbeuten und die Anfangsreaktionsgeschwindigkeiten der Photooxidation des 
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Tabelle 4.1.3: Quantenausbeute φ 0 und Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare 
Photonenstrom Φmol für die Photooxidation von 2,4,6-Trinitrotoluol im System Fe(III)-Oxa-
lat/UV-A in Abhängigkeit von der Ausgangskonzentrationen der eingesetzten Oxalat-Ionen: 
c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, luftgesättigte Lösung, tR = 10 









100 182 2,02 11,10 
150 186 0,31 1,67 
300 128 ≤ 0,30a ≤ 2,34 
600 128 0,99 7,73 
900 128 0,63 4,92 
1200 128 0,90 7,03 
2000 142 2,12 14,93 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
Erst ab einem 10fachen Überschuss der Oxalat-Ionen gegenüber der Konzentration der Ei-
sen(III)-Ionen nimmt die Transformation des 2,4,6-Trinitrotoluol mit steigender Komplex-
bildner-Konzentration zu. 
4.1.3 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
In diesem Kapitel wird die Auswirkung von Gluconat-Ionen auf eine photochemische Trans-
formation verschiedener Nitroaromaten in Anwesenheit von Eisen(III)-sulfat beschrieben. Der 
Einsatz der organischen Verbindung erzeugt nur bei 2-Nitrotoluol, 2,6-Diamino-4-Nitrotoluol, 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol, 4-Amino-2,6-Dinitrotoluol, 2,4-Dinitrophenol und 4-Nitrophenol 
eine Steigerung der Quantenausbeute. Dagegen bewirkt der Komplexbildner bei den restli-
chen Nitroaromaten eine Verringerung des photochemischen Umsatzes. Bei diesem Verfahren 
werden 2,4-Dinitrotoluol, 1,3,5-Trinitrobenzol, 1,4-Dinitrobenzol und 4,6-Dinitro-o-Kresol 
nicht transformiert.  
Im Vergleich zur photochemischen Oxidation in Anwesenheit von Eisen(III)-oxalat-Komple-
xen wird die Quantenausbeute bei 2,4,6-Trinitrotoluol, 2,6-Dinitrotoluol, 2,6-Diamino-4-Nit-
rotoluol und 4-Nitrophenol gesteigert. Die Tabelle 4.1.4 enthält die Quantenausbeuten φ 0 und 
die Anfangsreaktionsgeschwindigkeiten r0 der untersuchten Nitroaromaten. 
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Tabelle 4.1.4: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare Pho-
tonenstrom Φmol für die Photooxidation von Nitroaromaten im System Fe(III)-Gluconat/ UV-
A: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(Gluconat) = 150 µM, λ = 300 - 








2,4,6-Trinitrotoluol 186 0,35 1,88 
2,4-Dinitrotoluol 186 ≤ 0,30a ≤ 1,61 
2,6-Dinitrotoluol 170 0,80 4,71 
2-Nitrotoluol 170 2,47 14,53 
3-Nitrotoluol 160 2,23 13,94 
4-Nitrotoluol 152 0,87 5,72 
1,3,5-Trinitrobenzol 172 ≤ 0,30a ≤ 1,74 
1,2-Dinitrobenzol 152 0,47 3,09 
1,4-Dinitrobenzol 132 ≤ 0,30a ≤ 2,27 
Mononitrobenzol 119 0,61 5,12 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 0,88 6,15 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 2,16 15,10 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 0,59 3,43 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 0,38 2,02 
4,6-Dinitro-o-Kresol 143 ≤ 0,30a ≤ 2,10 
2,4-Dinitrophenol 119 0,88 7,39 
4-Nitrophenol 121 0,67 5,54 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
 
In Abbildung 4.1.3 sind die zeitlichen Änderungen der Konzentrationen von vier Nitroaro-
maten während dieser Behandlung exemplarische dargestellt. Die Änderung korreliert gut mit 
einer Kinetik pseudo-erster Ordnung. 
Die Tabelle 4.1.5 zeigt die Anfangsquantenausbeuten und die Anfangsreaktionsgeschwindig-
keiten der photochemischen Behandlung des 2,4,6-Trinitrotoluol in Abhängigkeit von der 
Gluconat-Konzentration. Im Gegensatz zur photochemischen Umwandlung in Anwesenheit 
von Oxalat-Ionen zeigt 2,4,6-Trinitrotoluol bei höheren Konzentrationen der Gluconat-Ionen 
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Abbildung 4.1.3: Änderung der Konzentration während einer photochemischen Transforma-
tion von Nitroaromaten mit Komplexen des Eisen(III)-gluconats: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, 
c0(Gluconat) = 150 µM, luftgesättigte Lösung, pH = 3, ϑ  = 30 °C. Nitroaromaten: 2,4,6-TNT 
(2,4,6-Trinitrotoluol), 4-NP (4-Nitrophenol), 2-NT (2-Nitrotoluol), 3-NT (3-Nitrotoluol). 
Tabelle 4.1.5: Quantenausbeute φ 0 und Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare 
Photostrom Φmol für die Photooxidation von 2,4,6-Trinitrotoluol mit Fe(III)-Komplexen in 
Abhängigkeit von der Gluconat-Konzentration: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, 
c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, VR = 5 ml, pH = 3, ϑ = 30 °C, Φ mol = 142 µM/min, tR = 10 min, 







100 ≤ 0,30a ≤ 2,11 
150 ≤ 0,30a, b ≤ 1,61 
300 ≤ 0,30a ≤ 2,11 
600 ≤ 0,30a ≤ 2,11 
900 ≤ 0,30a ≤ 2,11 
1200 ≤ 0,30a ≤ 2,11 
2000 ≤ 0,30a ≤ 2,11 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
b) Φ mol = 186 µM/min 
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4.2 FENTON-REAKTION 
Ein Gemisch aus Wasserstoffperoxid und Eisen(II)-Salzen wird als FENTONs-Reagenz be-
zeichnet und bildet Hydroxyl-Radikale. Hierbei oxidiert Wasserstoffperoxid vorhandene Ei-
sen(II)-Verbindungen in einer Dunkelreaktion schnell zu Fe(III)-Verbindungen. Liegt in die-
sem System H2O2 in großen Überschüssen vor, so existieren in dieser Lösung nur geringe 
Mengen Eisen mit der zweiwertigen Oxidationsstufe. Fe(III)-Ionen katalysieren ebenfalls die 
Bildung von Hydroxyl-Radikalen aus Wasserstoffperoxid. In der folgenden Untersuchung 
wird Eisen(III)- anstatt Eisen(II)-sulfat als Katalysator mit Wasserstoffperoxid kombiniert und 
mit verschiedenen Nitroaromaten im Dunkeln versetzt:  
Fe3+ + H2O2 ←→ H
+  + Fe-OOH2+  → Fe2+ + HO2
• + H +     (2.3.8) 
Fe2+ + H2O2 → Fe
3+ + OH−  + •OH (1.2.15) 
HO2
• + H2O2 → H2O + O2 + 
•OH.     (2.5.2) 
Die generierten Hydroxyl-Radikale sollen die vorhandenen Nitroaromaten oxidativ degradie-
ren. Weiterhin wird die Wirkung von organischen Komplexbildnern auf die Transformation 
der Nitroaromaten durch eine FENTON-Reaktion überprüft. 
 
4.2.1 FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-SULFAT 
Die Tabelle 4.2.1 zeigt die Ergebnisse für eine FENTON-Reaktion verschiedener Nitroaroma-
ten.  
Tabelle 4.2.1: Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 einer FENTON-Reaktion von Nitroaroma-
ten: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, luftgesättigte 
























Abbildung 4.2.1 zeigt die zeitliche Konzentrationsänderung von vier Nitroaromaten bei einer  
Umsetzung mit FENTONs-Reagenz. Die oxidative Umwandlung der Nitroaromaten wird gut 
durch ein Geschwindigkeitsgesetz pseudo-erster Ordnung bezüglich des organischen Sub-
strats beschrieben. 
Alle eingesetzten Nitroaromaten werden eindeutig umgesetzt. Unter den gegebenen Ver-
suchsbedingungen weisen die Aminonitrotoluole und Nitrophenole höhere Reaktionsge-
schwindigkeiten auf als die Nitrotoluole und Nitrobenzole. Die Abbaugeschwindigkeiten 
hängen stark von der Anzahl der Nitro-Substituenten ab. Mit zunehmender Zahl der Nitro-
Gruppen sinkt die Reaktionsgeschwindigkeit der Nitroaromaten mit den gebildeten •OH-Ra-
dikalen. 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol werden durch FENTONs-Reagenz nahezu 
nicht transformiert. Die Mono- und Dinitroaromaten reagieren in einer Dunkelreaktion besser 
als die Trinitroverbindungen. Bei den Nitrotoluolen nehmen die Reaktionsgeschwindigkeiten 
in der Reihenfolge 3-Nitrotoluol > 2-Nitrotoluol > 4-Nitrotoluol ≈ 2,4-Dinitrotoluol > 2,6-
Dinitrotoluol > 2,4,6-Trinitrotoluol ab. Das 1,2-Dinitrobenzol weist eine höhere Geschwin-
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Abbildung 4.2.1: Konzentration-Zeit-Diagramme für eine FENTON-Reaktion von Nitroaroma-
ten: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, luftgesättigte Lösung, pH = 3, ϑ = 30 °C. 
Nitroaromaten: 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol), 4-NT (4-Nitrotoluol), 2,4-DNP (2,4-Di-
nitrophenol), 2-A-4,6-DNT (2-Amino-4,6-Dinitrotoluol). 
4.2.2 FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
In Tabelle 4.2.2 die Ergebnisse für die Reaktion der Nitroaromaten mit FENTONs-Reagenz in 
Gegenwart von Oxalat-Ionen zusammengestellt. Die Abbaugeschwindigkeiten hängen auch 
hier stark von der Anzahl der Nitro-Substituenten ab. Im Vergleich zur Reaktion ohne Kom-
plexbildner verlangsamen die Oxalat-Ionen die Reaktion der Nitroaromaten mit den Hydro-
xyl-Radikalen (siehe Tabelle 4.2.1). Dagegen führt die Zugabe der Oxalat-Ionen bei 1,4-
Dinitrobenzol und Mononitrobenzol zu einer Steigerung der Reaktionsgeschwindigkeit. 1,3,5-
Trinitrobenzol zeigt keinen signifikanten Umsatz.  
Tabelle 4.2.2: Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 einer FENTON-Reaktion von Nitroaroma-
ten mit Komplexen des Eisen(III)-oxalats: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 
100 µM, c0(Oxalat) = 150 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, tR = 10 min, VR = 5 ml, pH = 3, luftge-









Fortsetzung Tabelle 4.2.2 
3-Nitrotoluol 6,18 
4-Nitrotoluol 1,58 











a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
 
In Abbildung 4.2.2 sind für vier Nitroaromaten exemplarische Konzentrations-Zeit-Verläufe 
für eine FENTON-Reaktion dargestellt. Die oxidative Umwandlung der Nitroaromaten wird gut 
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Abbildung 4.2.2: Konzentration-Zeit-Diagramme für eine FENTON-Reaktion von Nitroaroma-
ten mit Komplexen des Eisen(III)-oxalats: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, 
c0(Oxalat) = 150 µM, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte Lösung. Nitroaromaten: 2,4,6-TNT 
(2,4,6-Trinitrotoluol), 2,4-DNT (2,4-Dinitrotoluol), 3-NT (3-Nitrotoluol), 2-A-4,6-DNT (2-
Amino-4,6-Dinitrotoluol). 
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Die folgende Tabelle zeigt die Anfangsreaktionsgeschwindigkeiten r0 des 2,4,6-Trinitrotoluol 
mit FENTONs-Reagenz in Abhängigkeit von der Konzentration der Oxalat-Ionen. Das 2,4,6-
Trinitrotoluol wird in dem untersuchten Konzentrationsbereich nicht signifikant transformiert. 
Tabelle 4.2.3: Anfangsreaktionsgeschwindigkeiten r0 einer FENTON-Reaktion des 2,4,6-Tri-
nitrotoluol mit Komplexen des Eisen(III)-oxalats in Abhängigkeit von der Konzentration der 
Oxalat-Ionen: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 





100 ≤ 0,30a 
150 ≤ 0,30a 
300 ≤ 0,30a 
600 ≤ 0,30a 
900 ≤ 0,30a 
1200 ≤ 0,30a 
2000 ≤ 0,30a 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
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4.2.3 FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
Die Reaktionsgeschwindigkeiten sind stark von der Anzahl der Nitro-Substituenten abhängig. 
Bei diesem Verfahren reagieren die Aminonitrotoluole und Nitrophenole schneller als die 
Nitrotoluole und Nitrobenzole. Die Zugabe der Gluconat-Ionen steigern die Reaktionsge-
schwindigkeit der Nitrotoluole, Nitrobenzole und von 4-Nitrophenol. Allerdings werden im 
Vergleich zur FENTON-Reaktion die Aminonitroaromaten und das 2,4-Dinitrophenol langsa-
mer umgewandelt. Sehr langsam werden 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol trans-
formiert. Die Anfangsreaktionsgeschwindigkeiten der verwendeten Nitroaromaten für eine 
FENTON-Reaktion in Anwesenheit von Gluconat-Ionen sind in Tabelle 4.2.4 zusammenge-
stellt. 
Tabelle 4.2.4: Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 einer FENTON-Reaktion von Nitroaroma-
ten mit Komplexen des Eisen(III)-Gluconats: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 
µM, c0(Gluconat) = 150 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, VR = 5 ml, pH = 3, luftgesättigte Lösung, 























Abbildung 4.2.3 zeigt für vier Nitroaromaten exemplarische Konzentrations-Zeit-Verläufe 
einer FENTON-Reaktion mit Eisen(III)-Gluconat-Komplexen. Die oxidative Umwandlung der 
Nitroaromaten wird gut durch ein Geschwindigkeitsgesetz pseudo-erster Ordnung bezüglich 
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Abbildung 4.2.3: Änderung der Konzentration während einer FENTON-Reaktion von Nitroa-
romaten in Anwesenheit von Komplexen des Eisen(III)-Gluconats: c0(H2O2) = 19,6 mM, 
c0(Gluconat) = 150 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte Lösung. 
Nitroaromaten: 2,4-DNT (2,4-Dinitrotoluol), 1,2-DNB (1,2-Dintrobenzol), 2-A-4-NT (2-
Amino-4-Nitrotoluol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-Nitrotoluol). 
 
Der Einfluss der Gluconat-Ionen-Konzentration auf die Umwandlungsgeschwindigkeit des 
2,4,6-Trinitrotoluol durch FENTONs-Reagenz ist untersucht worden. Die Geschwindigkeit der 
Transformation wurde durch höhere Gluconat-Konzentrationen nicht nachhaltig gesteigert 
(siehe Tabelle 4.2.5). 
Tabelle 4.2.5: Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 einer FENTON-Reaktion von 2,4,6-Tri-
nitrotoluol mit Eisen(III)-Gluconat-Komplexen in Abhängigkeit von der Gluconat-Ionen-
Konzentration: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 






150 ≤ 0,30a 
300 1,09 
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Fortsetzung Tabelle 4.2.5 
600 0,47 
900 ≤ 0,30a 
1200 ≤ 0,30a 
2000 ≤ 0,30a 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
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4.3 PHOTOLYSE VON WASSERSTOFFPEROXID 
 
In Tabelle 4.3.1 sind die ermittelten Daten zur Photooxidation der verschiedenen Nitroaro-
maten in Anwesenheit von Wasserstoffperoxid unter den verwendeten Versuchsbedingungen 
aufgeführt. Die behandelten Nitroaromaten zeigen nur eine geringe photochemische Trans-
formation in Gegenwart von H2O2. Unter den verwendeten Bedingungen werden 2,4-, 2,6-
Dinitrotoluol, 1,2-, 1,4-Dinitrobenzol, 2,4-Dinitrophenol und 4-Nitrophenol nicht ausreichend 
umgesetzt.  
Tabelle 4.3.1: Anfangsquantenausbeute φ0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der mo-
lare Photonenstrom Φmol für die Photooxidation von Nitroaromaten mit Wasserstoffperoxid: 
c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, VR = 5 ml, luftgesättigte Lösung, λ = 300 - 








2,4,6-Trinitrotoluol 182 0,66 3,63 
2,4-Dinitrotoluol 170 ≤ 0,30a ≤ 1,76 
2,6-Dinitrotoluol 170 ≤ 0,30a ≤ 1,76 
2-Nitrotoluol 170 0,90 5,29 
3-Nitrotoluol 160 1,65 9,69 
4-Nitrotoluol 152 1,01 6,64 
1,3,5-Trinitrobenzol 176 0,48 2,73 
1,2-Dinitrobenzol 152 ≤ 0,30a ≤ 1,97 
1,4-Dinitrobenzol 176 ≤ 0,30a ≤ 1,70 
Mononitrobenzol 166 1,08 6,51 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 1,60 11,19 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 1,09 6,34 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 0,77 4,48 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 0,81 4,31 
4,6-Dinitro-o-Kresol 121 0,96 7,93 
2,4-Dinitrophenol 166 ≤ 0,30a ≤ 1,81 
4-Nitrophenol 166 ≤ 0,30a ≤ 1,81 




In Abbildung 4.3.1 sind exemplarische Konzentration-Zeit-Diagramme für eine Photooxida-
tion von Nitroaromaten in Gegenwart von Wasserstoffperoxid dargestellt. Der lichtinduzierte 
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Abbildung 4.3.1: Konzentration-Zeit-Diagramm für eine Photooxidation von Nitroaromaten 
in Gegenwart von H2O2: c0(H2O2) = 19,6 mM, luftgesättigte Lösung, pH = 3, ϑ = 30 °C. Nit-
roaromaten: 4-NT (4-Nitrotoluol), NB (Mononitrobenzol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-
Nitrotoluol), 3-NT (3-Nitrotoluol). 
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4.4 PHOTOLYSE VON NITROAROMATEN 
In Tabelle 4.4.1 werden die Anfangsquantenausbeuten φ 0, die Anfangsreaktionsgeschwindig-
keiten r0 und die molaren Photonenströme der Photolyse der Nitroaromaten unter den ange-
wandten Versuchsbedingungen dokumentiert. Die nitroaromatischen Verbindungen zeigen 
bei den hier verwendeten Versuchsbedingungen nur Umsätze unterhalb der Fehlergrenze der 
Analytik. Auch die das eingestrahlte Licht besser absorbierenden Nitrophenole und Amino-
verbindungen weisen unter den gewählten Reaktionsbedingungen keine photochemische 
Transformation auf. 
 
Tabelle 4.4.1: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare Pho-
tonenstrom Φmol für die Photolyse von Nitroaromaten: c0(Nitroaromat) = 100 µM, luftge-








2,4,6-Trinitrotoluol 180 ≤ 0,30a ≤ 1,67 
2,4-Dinitrotoluol 170 ≤ 0,30a ≤ 1,76 
2,6-Dinitrotoluol 170 ≤ 0,30a ≤ 1,76 
2-Nitrotoluol 170 ≤ 0,30a ≤ 1,79 
3-Nitrotoluol 160 ≤ 0,30a ≤ 1,88 
4-Nitrotoluol 152 ≤ 0,30a ≤ 1,79 
1,3,5-Trinitrobenzol 180 ≤ 0,30a ≤ 1,67 
1,2-Dinitrobenzol 152 ≤ 0,30a ≤ 1,97 
1,4-Dinitrobenzol 176 ≤ 0,30a ≤ 1,70 
Mononitrobenzol 166 ≤ 0,30a ≤ 1,81 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 ≤ 0,30a ≤ 2,10 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 ≤ 0,30a ≤ 1,74 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 ≤ 0,30a ≤ 1,74 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 ≤ 0,30a ≤ 1,67 
4,6-Dinitro-o-Kresol 121 ≤ 0,30a ≤ 2,45 
2,4-Dinitrophenol 166 ≤ 0,30a ≤ 1,81 
4-Nitrophenol 166 ≤ 0,30a ≤ 1,81 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
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4.5 PHOTO-FENTON-SYSTEM 
In den folgenden Kapiteln werden die Resultate der Untersuchung in einem Photo-FENTON-
System mit verschiedenen Nitroaromaten vorgestellt. Weiterhin wird die Wirkung organi-
scher Komplexbildner auf dieses Verfahren dokumentiert. 
In saurer Lösung liegen Eisen(III)-Ionen überwiegend als Fe(OH)2+-Komplexe vor [128]. Ein 
Eisen(III)-hydroxo-Komplex absorbiert Licht im eingestrahlten. Dieser Komplex bildet bei 
Belichtung mit UV-Licht einen LMCT-Komplex [211]. Bei einer Photolyse der aquotisierten 
Fe(III)-Ionen können die angeregten LMCT-Komplexe in Eisen(II)-Ionen und Hydroxyl-Ra-
dikale dissoziieren. Anschließend vermag das photoreduzierte Eisen in einer Dunkelreaktion 
(„klassische“ FENTON-Reaktion) mit Wasserstoffperoxid weitere Hydroxyl-Radikale freizu-
setzen. Die generierten •OH-Radikale degradieren anschließend die vorhandenen Nitroaro-
maten. 
4.5.1 PHOTO-FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-HYDROXO-KOMPLEXEN 
Die dokumentierten Daten zeigen einen wesentlich schnelleren Abbau der untersuchten Nitro-
aromaten im Vergleich zu einer homogenen Photolyse (Tabelle 4.4.1), einer Photooxidation 
mit Wasserstoffperoxid (Tabelle 4.3.1) und einem photochemischen Abbau in Gegenwart von 
Eisen(III)-hydroxo-Komplexen (Tabelle 4.1.1). Außerdem werden die Reaktionsgeschwindig-
keiten der Nitrotoluole und der Nitrobenzole erheblich gesteigert. Dagegen wird die Trans-
formation der Amino- und Hydroxyaromaten nicht beschleunigt im Vergleich zu einer 
FENTON-Reaktion (Tabelle 4.2.1). In Tabelle 4.5.1 werden die Anfangsreaktionsgeschwindig-
keiten und Quantenausbeuten für eine Photo-FENTON-Reaktion verschiedener Nitroaromaten 
bei einem pH-Wert von 3 aufgeführt. 
Tabelle 4.5.1: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare Pho-
tonenstrom Φmol für eine Photo-FENTON-Reaktion von siebzehn Nitroaromaten: c0(Nitro-
aromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, luftgesättigte Lösung, λ = 








2,4,6-Trinitrotoluol 182 2,81 15,38 
2,4-Dinitrotoluol 170 10,02 58,94 
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Fortsetzung Tabelle 4.5.2 
2,6-Dinitrotoluol 170 5,48 32,24 
2-Nitrotoluol 148 32,24 217,84 
3-Nitrotoluol 160 15,49 96,81 
4-Nitrotoluol 152 14,47 95,20 
1,3,5-Trinitrobenzol 176 1,40 7,95 
1,2-Dinitrobenzol 152 7,67 50,46 
1,4-Dinitrobenzol 176 3,53 20,06 
Mononitrobenzol 166 11,13 67,05 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 124,05 867,48 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 70,63 410,64 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 64,75 376,45 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 93,39 496,76 
4,6-Dinitro-o-Kresol 121 13,26 109,59 
2,4-Dinitrophenol 166 24,24 146,02 
4-Nitrophenol 166 85,26 513,61 
a) Umsatz ≤ 3 % nach 10 Minuten 
 
Abbildung 4.5.1 zeigt vier exemplarische Konzentration-Zeit-Diagramme von Nitroaromaten 
während einer Photo-FENTON-Reaktion bei einem pH-Wert von 3 und einer Reaktionstempe-
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Abbildung 4.5.1: Konzentration-Zeit-Diagramme für die Photo-FENTON-Reaktion von Nitro-
aromaten: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte 
Lösung. Nitroaromaten: 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol), 2,4-DNT (2,4-Dinitrotoluol), 1,2-
DNB (1,2-Dinitrobenzol), 2-A-4,6-DNT (2-Amino-4,6-Dinitrotoluol). 
ERGEBNISSE 74 
Alle untersuchten Nitroaromaten, bis auf 1,3,5-Trinitrobenzol, zeigen bei einer Photo-
FENTON-Reaktion eine Konzentrationsabnahme. Die Transformation der Nitroaromaten kann 
gut durch ein Geschwindigkeitsgesetz pseudo-erster Ordnung bezüglich des organischen Sub-
strats beschrieben werden.  
 
4.5.2 PHOTO-FENTON-REAKTIONEN MIT EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
In der folgenden Tabelle sind die Quantenausbeuten und die Anfangsreaktionsgeschwindig-
keiten für eine Photo-FENTON-Reaktion der eingesetzten Nitroaromaten in Gegenwart von 
Oxalat-Ionen zusammengefasst. In der Regel wird die Quantenausbeute aller Nitrobenzole 
und Nitrotoluole sehr stark beschleunigt. Die bestimmten Reaktionsgeschwindigkeitskon-
stanten pseudo-erster Ordnung sind im Vergleich zur Photo-FENTON-Reaktion ohne Kom-
plexbildner durchweg größer. Dabei wird selbst 1,3,5-Trinitrobenzol signifikant transformiert. 
 
Tabelle 4.5.2: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und molarer Photo-
nenstrom Φmol für eine Photo-FENTON-Reaktion von Nitroaromaten in Gegenwart von Oxa-
lat-Ionen: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, 
c0(Oxalat) = 150 µM,  λ = 300 - 400 nm, VR = 5 ml, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte Lösung, 








2,4,6-Trinitrotoluol 186 4,60 24,73 
2,4-Dinitrotoluol 170 20,36 119,76 
2,6-Dinitrotoluol 152 18,99 124,93 
2-Nitrotoluol 121 66,00 545,45 
3-Nitrotoluol 148 69,06 466,62 
4-Nitrotoluol 152 59,95 394,41 
1,3,5-Trinitrobenzol 172 2,24 13,02 
1,2-Dinitrobenzol 152 11,51 75,72 
1,4-Dinitrobenzol 132 14,20 107,58 
Mononitrobenzol 119 64,00 537,82 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 123,77 865,52 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 91,00 529,07 
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Fortsetzung Tabelle 4.5.2 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 73,82 429,19 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 89,90 478,19 
4,6-Dinitro-o-Kresol 143 36,04 25,20 
2,4-Dinitrophenol 119 42,07 353,53 
4-Nitrophenol 121 102,79 849,50 
 
In Abbildung 4.5.2 werden die Konzentration-Zeit-Diagramme eines photoinduzierten Ab-
baus einiger Nitroaromaten in Gegenwart von Eisen(III)-oxalat-Komplexen und Wasserstoff-
peroxid dokumentiert. Die ermittelten Abbaukurven aller verwendeten Nitroaromaten korre-
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Abbildung 4.5.2: Änderung der Aromatenkonzentration während einer Photo-FENTON-
Reaktion von Nitroaromaten in Gegenwart von Oxalat-Ionen: c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, 
c0(Oxalat) = 150 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte Lösung.  Nit-
roaromaten: 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol), 2,4-DNT (2,4-Dinitrotoluol), 3-NT (3-
Nitrotoluol), 2-A-4,6-DNT (2-Amino-4,6-Dinitrotoluol). 
Die nachfolgende Tabelle dokumentiert den Einfluss der Oxalat-Ionen-Konzentration auf eine 
Photo-FENTON-Reaktion des 2,4,6-Trinitrotoluol bei einem pH-Wert von 3. 
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Tabelle 4.5.3: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare Pho-
tonenstrom Φmol für eine Photo-FENTON-Reaktion von 2,4,6-Trinitrotoluol verschiedenen 
Oxalat-Ionen-Konzentrationen: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, 
c0(H2O2) = 19,6 mM, c0(Oxalat) = 150 µM,  λ = 300 - 400 nm, VR = 5 ml, pH = 3, luftgesät-









100 182 2,83 15,55 
150 186 3,87 20,81 
300 128 3,95 30,86 
600 128 3,04 23,75 
900 128 2,01 15,70 
1200 128 1,63 12,73 
2000 142 0,85 5,99 
 
Mit zunehmender Konzentration des Komplexbildners steigt die Quantenausbeute der Um-
wandlung der Nitroaromaten zunächst an. Die Abbaugeschwindigkeit zeigt bei einem Ei-
sen(III)/Oxalat-Ionen Konzentrationsverhältnis von 1:3 ein Maximum und sinkt mit weiter 
zunehmender Konzentration des Komplexbildners ab.  
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4.5.3 PHOTO-FENTON-REAKTIONEN MIT EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
Hier wird der Auswirkung von Gluconat-Ionen auf eine Photo-FENTON-Reaktion mit ver-
schiedenen Nitroaromaten vorgestellt. Zusätzlich wird die Konzentration des Gluconat-Ions 
bei einer Photo-FENTON-Reaktion mit 2,4,6-Trinitrotoluol bei einem pH-Wert von 3 variiert. 
Im Gegensatz zu einem System des Eisen(III)-oxalats sind Komplexe des Eisen(III)-gluconats 
auch im alkalischen pH-Bereich stabil [119]. Daher wird die Photo-FENTON-Reaktion mit 
2,4,6-Trinitrotoluol bei pH-Werten größer 3 durchgeführt. Gleichzeitig wird in dieser Ver-
suchsreihe die Konzentration des Komplexbildners variiert. 
In Tabelle 4.5.4 sind die ermittelten Quantenausbeuten und Reaktionsgeschwindigkeiten für 
den untersuchten Nitroaromatenabbau bei Belichtung in Gegenwart von FENTONs-Reagenz 
und Gluconat-Ionen aufgeführt. 
 
Tabelle 4.5.4: Quantenausbeute φ 0, Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 und der molare Pho-
tonenstrom Φmol für die Photo-FENTON-Reaktion von Nitroaromaten in Anwesenheit von 
Gluconat-Ionen: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, 









2,4,6-Trinitrotoluol 186 3,15 16,94 
2,4-Dinitrotoluol 186 19,10 102,69 
2,6-Dinitrotoluol 170 12,22 71,88 
2-Nitrotoluol 170 46,30 272,35 
3-Nitrotoluol 160 52,64 329,00 
4-Nitrotoluol 151 42,22 279,60 
1,3,5-Trinitrobenzol 172 2,51 14,59 
1,2-Dinitrobenzol 152 9,15 60,20 
1,4-Dinitrobenzol 132 11,19 84,77 
Mononitrobenzol 119 55,46 466,05 
2,6-Diamino-4-Nitrotoluol 143 111,78 781,68 
2-Amino-4,6-Dinitrotoluol 172 78,81 458,20 
4-Amino-2,6-Dinitrotoluol 172 75,70 440,12 
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Fortsetzung Tabelle 4.5.4 
2-Amino-4-Nitrotoluol 188 91,55 486,97 
4,6-Dinitro-o-Kresol 143 15,83 110,70 
2,4-Dinitrophenol 116 33,00 284,48 
4-Nitrophenol 121 88,75 753,47 
 
Alle eingesetzten Nitroaromaten werden unter den angegebenen Bedingungen abgebaut. In 
der Regel sind die dokumentierten Quantenausbeuten größer als bei einer „klassischen“ Pho-
to-FENTON-Reaktion (vergleiche Tabelle 4.5.1). Allerdings sind die Photonenausbeuten über-
wiegend geringer als im Vergleich zur einer Photo-FENTON-Reaktion mit Oxalat-Ionen (ver-
gleiche Tabelle 4.5.2). Die Quantenausbeuten der Aminonitroaromaten und Nitrophenole 
werden im Vergleich zu den übrigen untersuchten Nitroaromaten nicht so deutlich gesteigert. 
In Abbildung 4.5.3 werden exemplarische Konzentration-Zeit-Diagramme einer Photo-
FENTON-Reaktion von vier Nitroaromaten in Gegenwart von Gluconat-Ionen dokumentiert. 
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Abbildung 4.5.3: Änderung der Konzentration während einer Photo-FENTON-Reaktion von 
Nitroaromaten in Gegenwart von Gluconat-Ionen: c0(Nitroaromat) = 100 µM, c0(Gluconat) = 
150 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 19,6 mM, pH = 3, ϑ = 30 °C, luftgesättigte Lö-
sung. Nitroaromaten: 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol), 1,2-DNB (1,2-Dinitrobenzol), 2,4-
DNT (2,4-Dinitrotoluol), 2-A-4,6-DNT (2-Amino-4,6-Dinitrotoluol). 
Die Abhängigkeit einer Photo-FENTON-Reaktion mit 2,4,6-Trinitrotoluol von der Konzentra-
tion des Gluconat-Ions bei einem pH-Wert von 3 zeigt Tabelle 4.5.5. Das Systems zeigt ein 
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analoges Verhalten zur Photo-FENTON-Reaktion mit Oxalat-Ionen.  
Die Ergebnisse einer Photo-FENTON-Reaktion mit 2,4,6-Trinitrotoluol bei verschiedenen pH-
Werten und variierter Gluconat-Ionen-Konzentration werden in Tabelle 4.5.6 vorgestellt. Die 
Abbaugeschwindigkeit des 2,4,6-Trinitrotoluol wird mit zunehmendem pH-Wert kleiner. Au-
ßerdem nimmt sie mit wachsender Komplexbildner-Konzentration ab.  
 
Tabelle 4.5.5: Quantenausbeute φ 0 und die Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 der Photo-
FENTON-Reaktion mit 2,4,6-Trinitrotoluol in Gegenwart von Gluconat-Ionen in variierenden 
Konzentrationen: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, c0(H2O2) = 
19,6 mM, pH = 3, λ = 300 - 400 nm, VR = 5 ml, ϑ = 30 °C, Φmol = 142 µM/min, luftgesättigte 







100 3,15 16,94 
150 2,73 14,68a 
300 3,27 23,03 
600 1,30 9,15 
900 0,55 3,87 
1200 0,72 5,07 
2000 0,37 2,61 
a) Φmol = 186 µM/min 
  
Tabelle 4.5.6: Quantenausbeute φ 0 und Anfangsreaktionsgeschwindigkeit r0 der Photo-
FENTON-Reaktion von 2,4,6-Trinitrotoluol in Gegenwart von Gluconat-Ionen in Abhängigkeit 
vom pH-Wert: c0(2,4,6-Trinitrotoluol) = 100 µM, c0(Fe2(SO4)3) = 100 µM, luftgesättigte Lö-
sung, c0(H2O2) = 19,6 mM, ϑ = 30 °C, pH = 3, tR = 30 min, Φmol  = 142 µM/min, λ = 300 - 








3,0 150 3,15a 16,94 
4,0 100 1,64 11,55 
5,0 100 0,53 3,73 
5,0 300 0,43 3,03 
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Fortsetzung Tabelle 4.5.6 
5,0 2000 0,17 1,20 
6,5 100 0,15 1,06 
7,0 100 ≤ 0,10b ≤ 0,70 
7,0 2000 ≤ 0,10b ≤ 0,70 
9,0 100 ≤ 0,10b ≤ 0,70 
a) Φmol  = 186 µM/min 




Die untersuchten Nitroaromaten weisen erhebliche Unterschiede in den Reaktivitäten gegen-
über den durch die eingesetzten Oxidationsverfahren generierten Hydroxyl-Radikalen auf.  
➘ Innerhalb einer homologen Reihe nimmt die Transformationsgeschwindigkeit der Nitro-
aromaten mit steigender Zahl der Nitro-Gruppen ab. Vor allem 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-
Trinitrobenzol werden sehr schlecht umgesetzt. Im Vergleich dazu reagieren Mono- und Di-
nitroaromaten relativ schnell. Die Umsetzung der Nitroaromaten mit hochreaktiven Hydroxyl-
Radikalen nimmt in der Reihenfolge Nitroaromat > Dinitroaromat > Trinitroaromat ab. 
➘ Die Nitrotoluole werden in der Regel schneller umgesetzt als die Nitrobenzole.  
➘ Nitrophenole (Aniline) und Aminoaromaten (Toluidine) zeigen einen wesentlich besseren 
Stoffumsatz als Nitrotoluole und Nitrobenzole. 
➘ Die FENTON-Reaktion ist in der Regel erheblich langsamer als die angewendeten photo-
chemischen Oxidationsverfahren. 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol reagieren 
praktisch nicht mit Hydroxyl-Radikalen, die durch FENTONs-Reagenz generiert werden. 
Für dieses Resultat ist der elektrophile Charakter des Hydroxyl-Radikals verantwortlich. Eine 
Additionsreaktion der Hydroxyl-Radikale an eine aromatische Doppelbindung nach Glei-
chung (1.2.2) ist schneller als eine Wasserstoffabstraktion (Gleichung 1.2.3). In beiden Fällen 
werden Kohlenstoff-zentrierte Radikale gebildet, die in sauerstoffhaltigen Lösungen zu Pero-
xyl-Radikalen reagieren (Gleichung 1.2.4). Die elektrophile Reaktion der Hydroxyl-Radikale 
ist sehr regioselektiv. Beispielsweise reagieren die elektrophilen Radikale mit 4-Chlortoluol 
vorwiegend durch eine Addition an den aromatischen Kern. Die Wasserstoffabstraktion ist 
eine Nebenreaktion [67]. Die stark negativen induktiven- und mesomeren-Effekte der Nitro-
Gruppen verringern die Elektronendichte im aromatischen System. Eine elektrophile Addition 
des Hydroxyl-Radikals am aromatischen Kern wird mit zunehmender Zahl der Nitro-Gruppen 
verlangsamt. Zusätzlich ist die Bildung von Peroxyl-Radikalen (Gleichung 1.2.4) aus Hydro-
xycyclohexadienyl-Radikalen, die durch eine Additionsreaktion der Hydroxyl-Radikale mit 
einem aromatischen Kern entstehen, reversibel [227]. Das Gleichgewicht wird mit zuneh-
mender elektronenziehender Wirkung des Substituenten am aromatischen Ring in Richtung 
des Kohlenstoff-zentrierten Radikals verschoben [227]. Daher wird eine durch die Addition 
von Hydroxyl-Radikalen an das aromatische Ringsystem eingeleitete Oxidation mehrfach nit-
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rierter Aromaten durch gelösten molekularen Sauerstoff ein eher unbedeutender Transforma-
tionspfad sein. 
Die Methyl-Gruppe erhöht die Elektronendichte am aromatischen Ring durch +I Induktion 
und Hyperkonjugation. Durch die zusätzliche Elektronendichte sind diese Verbindungen re-
aktiver gegenüber weiterer Substitution durch elektrophile Hydroxyl-Radikale als vergleich-
bare Benzole. 
Im Falle der Nitrotoluole kann der Angriff des Hydroxyl-Radikals auch an der Methyl-
Gruppe erfolgen. In der Literatur wird die Auffassung vertreten, dass der oxidative Abbau 
mehrfach nitrierter Toluole durch diesen Angriff auf die Methyl-Gruppe eingeleitet wird [83, 
96, 137, 228]. In einer Folge von Reaktionen wird die Methyl-Gruppe zur Carboxyl-Gruppe 
oxidiert. Die Benzoesäure decarboxyliert anschließend unter Bildung des korrespondierenden 
Nitrobenzols. Das Hydroxyl-Radikal kann hier die Methyl-Gruppe schrittweise zur Carboxyl-
Gruppe oxidieren. Dabei vermindern Nitro-Gruppen in den beiden ortho-Positionen die Re-
aktivität. Das 2,6-Dinitrotoluol ist weniger reaktiv als das 2,4-Dinitrotoluol. Die Reaktivität 
der Methyl-Gruppe wird von sterischen Faktoren beeinflusst. Im Fall des 2,4,6-Trinitrotoluols 
bestehen Einwände gegen diesen Abbauweg, da die Untersuchungen zur FENTON-Reaktion 
des 2,4,6-Trinitrotoluol gezeigt haben, dass dieser Nitroaromat im Grundzustand durch 
Hydroxyl-Radikale kaum angegriffen wird. 
Der +M-Effekt der Hydroxy- beziehungsweise Amino-Gruppen überwiegt deren –I-Effekt 
und aktiviert den aromatischen Ring für eine elektrophile Substitution durch •OH-Radikale. 
Die freien Elektronenpaare des Stickstoffs und des Sauerstoffs können mit dem aromatischen 
Ringsystem in Konjugation gehen und besitzen insgesamt Donoreigenschaften. Aminoaro-
maten und Nitrophenole weisen deshalb eine erhöhte Reaktivität gegenüber elektrophilen 
Hydroxyl-Gruppen auf. 
Die unterschiedlichen verwendeten Oxidationsverfahren werden nachfolgend im einzelnen 
diskutiert. 
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5.1 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-KOMPLEXEN 
5.1.1 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-HYDROXO-KOMPLEXEN 
Nitrophenole und Aminonitrotoluole besitzen eine größere Ladungsdichte am Benzolring als 
die Nitrotoluole und Nitrobenzole. Dadurch sind diese Verbindungen wesentlich reaktiver 
gegenüber elektrophilen Hydroxyl-Radikalen als Nitrotoluole und Nitrobenzole [190, 217]. 
Der +M-Effekt der Hydroxy- bzw. Amino-Substituenten überwiegt den -I-Effekt der NO2-
Gruppe. Somit spiegeln die registrierten Abbaugeschwindigkeiten überwiegend die Absorpti-
onseigenschaften der einzelnen Nitroaromaten im eingestrahlten Wellenlängenbereich wider. 
In Abbildung 5.1.1 sind UV/VIS-Absorptionsspektren ausgewählter Nitroaromaten und einer 
Eisen(III)-sulfat-Lösung im Wellenlängenbereich zwischen  λ = 300 - 400 nm dargestellt. 








300 320 340 360 380 400





























Abbildung 5.1.1: UV/VIS-Absorptionsspektren von einigen Nitroaromaten und von Ei-
sen(III)-sulfat in wässriger Lösung sowie der Reintransmissionsgrad eines UG-1-Filters: 
c(Nitroaromat) = 1.10-4 mol.l-1, c(Fe3+) = 2.10-4 mol.l-1, pH = 3. Nitroaromate: 4-NP (4-Nit-
rophenol), 2,4-DNP (2,4-Dinitrophenol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-Nitrotoluol), 4-A-2,6-
DNT (4-Amino-2,6-Dinitrotoluol), 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol). 
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Die Nitrophenole und Aminonitrotoluole absorbieren das eingestrahlte UV-Licht wesentlich 
besser als die zugesetzten Eisen(III)-Ionen. In den Absorptionsspektren sind die Unterschiede 
der Absorption im Wellenlängenbereich der maximalen Transmission des eingesetzten UG-1-
Filters deutlich ausgeprägt. Somit wird der Großteil der absorbierten elektromagnetischen 
Wellen durch das organische Substrat aufgenommen. Durch diesen inneren Filtereffekt stehen 
weniger Photonen für die Photodissoziation der Eisen-hydroxo-Komplexe zur Verfügung. 
Hierdurch werden weniger Hydroxyl-Radikale gebildet und dadurch der oxidative Abbau der 
gut absorbierenden Verbindungen inhibiert. Trotz der ausgeprägten UV-Absorption im Be-
reich zwischen λ = 300 - 400 nm ist beim 4-Nitrophenol die Bildung der Hydroxyl-Radikale 
ausreichend für eine oxidative Transformation. Allerdings absorbiert 2,4-Dinitrophenol das 
eingestrahlte UV-Licht schlechter als 4-Nitrophenol (siehe Abbildung 5.1.1). Hier stehen 
mehr Hydroxyl-Radikale für einen lichtinduzierten Abbau zur Verfügung. Der stark negative 
induktive-Effekt der zwei Nitro-Substituenten desaktiviert den elektrophilen Angriff der 
Hydroxyl-Radikale auf den aromatischen Ring des 2,4-Dinitrophenol. Im Vergleich zu den 
mehrfach nitrierten besitzen die einfach nitrierten Toluole einen größeren Extinktionskoeffi-
zienten im Transmissionsbereich des Farbfilters. Allerdings wird der elektrophile Angriff der 
Hydroxyl-Radikale durch jede zusätzliche Nitro-Gruppe am aromatischen System verlang-
samt. Dagegen folgt die ermittelte Geschwindigkeitskonstante des 1,2-Dinitrobenzols nicht 
dem erwarteten Trend. Eigentlich sollte Dinitrobenzol schlechter abgebaut werden als Nitro-
benzol. 
 
5.1.2 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
Das UV/VIS-Spektrum dieses Nitroaromaten überlagert deutlich die Absorptionsbande der 
Eisen(III)-oxalat-Komplexe in dem eingestrahlten Wellenlängenbereich. In Abbildung 5.1.2 
sind UV/VIS-Absorptionsspektren ausgewählter Nitroaromaten und einer Eisen(III)-oxalat-
Lösung im Wellenlängenbereich zwischen  λ = 300 - 400 nm dargestellt. Zusätzlich ist der 
Reintransmissionsgrad eines UG-1-Filters (siehe Kapitel 3.3) aufgetragen. Oxalat-Ionen bil-
den mit Eisen(III)-Ionen in wässriger Lösung stabile Komplexe [122, 123, 218, 224]. Hierbei 
liegen bei dem verwendeten Konzentrationsverhältnis zwischen Oxalat-Ionen und Eisen(III)-
Ionen überwiegend Mono-oxalato-Komplexe (Fe(C2O4)
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Abbildung 5.1.2: UV/VIS-Absorptionsspektren einiger Nitroaromaten und von Eisen(III)-
oxalat-Komplexen. Zusätzlich ist der Transmissionsgrad eines UG-1-Farbfilters dargestellt: 
c(Nitroaromat) = 1.10-4 M, c(Fe2(SO4)3) = 2.10
-4 M, c(Oxalat) = 1,5.10-4 M, pH = 3. Nitroa-
romate: 4-NP (4-Nitrophenol), 2,4-DNP (2,4-Dinitrophenol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-
Nitrotoluol), 4-A-2,6-DNT (4-Amino-2,6-Dinitrotoluol), 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol). 
 
Die Bildung von Hydroxyl-Radikalen wird durch einen innerer Filtereffekt inhibiert. Eine 
verminderte •OH-Bildung ist für die geringen Quantenausbeuten der Transformation des 4-
Nitrophenols und der Aminonitroaromaten verantwortlich. Eine Methyl-Gruppe wirkt als 
Substituent durch Induktion und Hyperkonjugation elektronenliefernd auf das aromatische 
System. Daher sind die Nitrotoluole reaktiver gegenüber einer weiteren Substitution durch 
elektrophile Hydroxyl-Radikale als die jeweiligen Benzole [190]. Bei der elektrophilen Sub-
stitution wirken die stark elektronenziehenden Nitro-Gruppen entsprechend desaktivierend. 
Die Reaktivität nimmt mit zunehmender Zahl der Nitro-Gruppen ab. Allerdings wird die Re-
aktivität der Nitroaromaten gegenüber elektrophilen Reagenzien auch durch die Position der 
Substituenten am Benzolring beeinflusst. Bei den Toluolen kann ein Angriff des Hydroxyl-
Radikals an der Seitenkette erfolgen. Das 2,4-Dinitrotoluol ist reaktiver als das 2,6-Dinitro-
toluol. Die Reaktivität der Methyl-Gruppe wird durch die Nitro-Substituenten in beiden ortho-
Positionen vermindert.  
In Wasser gelöste Eisen(III)-Ionen katalysieren den photolytischen Abbau von Oxalat. Dabei 
wird H2O2 gebildet [120, 128, 219]. Nach der Absorption eines Photons durch einen Ei-
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sen(III)-oxalat-Komplex erfolgt ein Elektronentransfer von einem Oxalat-Liganden auf das 
zentrale Eisen(III)-Ion. Beispielsweise bilden Ferri-mono-oxalato-Komplexe bei der Photo-
lyse entsprechende Oxalyl-Radikale (C2O4




 →   Fe2+  +  C2O4
•−      (2.4.6) 
BAXENDALE und BRIDGE geben für diesen photolytischen Redoxprozess bei λ = 365 nm eine 
Quantenausbeute von φ 365 = 1,2 an [220]. Allerdings zerfallen die C2O4•−-Radikalanionen 
wie in Kapitel 2.4.2 beschrieben schnell zu CO2 und einem Carboxylat-Radikal (
•CO2
−) (sie-
he Gleichung 2.4.9) [194]. Die photochemisch gebildeten Oxalyl- und die Carboxylat-
Radikale reduzieren den gelösten Luftsauerstoff unter Bildung eines verhältnismäßig stabilen 
Perhydroxyl-Radikals (Gleichung 2.4.8 und 2.4.10) [118, 120]. Wahrscheinlich disproportio-
nieren die gebildeten HO2
•-Radikale unter Bildung von Wasserstoffperoxid[135]. In saurer 
Lösung oxidieren HO2
•-Radikale, beziehungsweise H2O2, vorhandene Eisen(II)-Ionen (siehe 
Kapitel 2.3). Die generierten Eisen(III)-Ionen werden anschließend durch noch vorhandene 
Oxalat-Ionen abermals komplexiert [120]. Somit liegt nach dem photolytischen Abbau des 
Oxalats ein Photo-FENTON-System in der Lösung vor. Dadurch werden Hydroxyl-Radikale in 
der Lösung entstehen. H2O2 kann ebenso durch Reaktion mit 
•CO2
− weitere reaktive Hydro-
xyl-Radikale bilden (Gleichung 5.1.1). Dieser Prozess verläuft jedoch sehr langsam (k = 
7,3.105 l.mol-1.s-1) [214] und kann somit als •OH-Quelle vernachlässigt werden [98]. 
 •CO2−  +  H2O2  →  CO2  +  OH−   +  OH•     (5.1.1) 
Das photochemisch generierte •CO2
−-Radikal besitzt ein sehr starkes Reduktionspotential 
(siehe Kapitel 2.4.2) [148]. HUSTON und PIGNATELLO beobachteten in luftgesättigter Lösung 
die vollständige Mineralisierung von Perchloroalkanen (CCl4 und C2Cl6) durch eine Tandem-
Reaktion, die auf einer Photoreduktion mit Eisen(III)-oxalat-Komplexen und einer anschlie-
ßenden Photo-FENTON-Oxidation basierte [149]. Damit kann neben dem oxidativen Abbau 
auch ein reduktiver Abbauweg selbst in Anwesenheit von Sauerstoff nicht ausgeschlossen 
werden; insbesondere bei großen Konzentrationen der Oxalat-Ionen. Dafür sprechen ebenfalls 
die geringen Quantenausbeuten der nitroaromatischen Amine und Phenole. 
Elektronenverschiebende Substituenten erniedrigen den reduktiven Abbau von Nitroaromaten 
[221]. Die Nitrobenzole sollten eine größere Abbaugeschwindigkeit aufweisen als die analo-
gen Toluole. Zusätzlich ist eine Reduktion der Nitroaromaten durch einen Eisen(II)-oxalat-
Komplex möglich. Die registrierte Steigerung der Transformationsgeschwindigkeit des 2,4,6-
Trinitrotoluol bei zunehmender Komplexbildnerkonzentration ist damit die Konsequenz aus 
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einer vermehrten H2O2-Bildung [120]. Abbildung 5.1.3 zeigt die UV/VIS-Absorptionsspekt-
ren von 2,4,6-Trinitrotoluol-Lösungen mit unterschiedlichen Konzentrationsverhältnissen 
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Abbildung 5.1.3: UV/VIS-Absorptionsspektrum einer Lösung von 2,4,6-Trinitrotoluol mit Ei-
sen(III)-sulfat in Gegenwart unterschiedlicher Konzentrationen von Oxalat-Ionen. Zusätzlich 
ist der Transmissionsgrad eines UG-1-Farbfilters dargestellt: c(Fe3+) = 2.10-4 M, c(2,4,6-Tri-
nitrotoluol) = 1.10-4 M, pH = 3. 
 
Mit zunehmender Konzentration des Komplexbildners steigt die Extinktion der Proben an. In 
dem eingestrahlten Wellenlängenbereich zeigt die Absorption des Systems ab etwa 600 µM 
Oxalat-Ionen geringe Unterschiede und sind hier nicht weiter dargestellt. Bei einem 2:1-Ver-
hältnis zwischen Eisen(III)- und Oxalat-Ionen bilden Eisen(III)-Ionen zu etwa 50 % Ei-
sen(III)-hydroxo-Komplexe in der Lösung [120]. In einem Konzentrationsbereich um 300 µM 
Oxalat-Ionen liegen die Eisen(III)-Komplexe überwiegend in der mono-oxalato-Form 
(Fe(C2O4)
+) vor [120]. In der Fe(III)-Lösung entstehen ab einer Konzentration von 600 µM 
Oxalat-Ionen vornehmlich Dioxalato-Komplexe (Fe(C2O4)2
−) [120]. Bei einer Konzentration 




5.1.3 PHOTOLYSE VON EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
Der Einfluss von Gluconsäure auf eine Photolyse verschiedener Nitroaromaten in Gegenwart 
von Eisen(III)-Ionen ist ermittelt worden. Das Gluconat-Ion bildet mit Eisen(III)-Ionen stabile 
Komplexe [124-126]. Abbildung 5.1.4 zeigt das Absorptionsspektrum verschiedener Nitro-
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Abbildung 5.1.4: UV/VIS-Absorptionsspektren einiger Nitroaromaten und von Eisen(III)-
gluconat-Komplexen. Zusätzlich ist der Transmissionsgrad eines UG-1-Farfbilters dargestellt: 
c(Nitroaromat) = 1.10-4 M, c(Fe2(SO4)3) = 2.10
-4 M, c(Gluconat) = 1,5.10-4 M, pH = 3. Nitro-
aromate: 4-NP (4-Nitrophenol), 2,4-DNP (2,4-Dinitrophenol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-
Nitrotoluol), 4-A-2,6-DNT (4-Amino-2,6-Dinitrotoluol), 2,4,6-TNT (2,4,6-Trinitrotoluol). 
 
Die Photolyse von 2,4,6-Trinitrotoluol in Gegenwart von Eisen(III)-gluconat-Komplexen in 
Abhängigkeit von der Konzentration des Gluconats ist bei pH 3 untersucht worden. Die Kon-
zentration variiert in einem Bereich zwischen 100 µM und 2000 µM. Abbildung 5.1.5 zeigt 
die Absorptionsspektren von 2,4,6-Trinitrotoluol mit Eisen(III)-sulfat und unterschiedlichen 
Gluconat-Gehalt, wobei mit steigender Konzentration des Komplexbildners die Absorption 
der Proben steigt. 
Im eingestrahlten Wellenlängenbereich zwischen λ = 300 - 400 nm nimmt die optische Dichte 




































Abbildung 5.1.5: UV/VIS-Absorptionsspektrum von 2,4,6-Trinitrotoluol mit Eisen(III)-sulfat 
in Gegenwart von verschiedenen Konzentrationen der Gluconat-Ionen. Zusätzlich ist der 
Transmissionsgrad eines UG-1-Farbilters aufgetragen: c(2,4,6-Trinitrotoluol) = 1.10-4 M, 
c(Fe3+) = 2.10-4 M, pH = 3. 
 
Bei den Eisen(III)-Gluconsäure-Komplexen führt die Absorption eines Photons ebenfalls zu 
einem Ligand-Metall-Charge-Transfer-Komplex (LMCT) [151]. Der angeregte Komplex 
kann entweder thermisch desaktiviert werden oder dissozieren. Im zweiten Fall entstehen Ei-
sen(II)-Ionen und oxidierte Gluconat-Radikale (L•) [151]: 
  Fe(III)L  
hν
 →  Fe(II)  +  L•      (5.1.2) 
Die Radikale der Gluconat-Ionen können anschließend mit dem gelösten Luftsauerstoff unter 
Bildung von Hydroperoxy-Radikalen reagieren [195]. Durch Disproportionierung zweier 
HO2
• kann wiederum H2O2 gebildet werden. Anschließend werden durch eine Photo-
FENTON-Reaktion •OH-Radikale gebildet. Als Konkurrenzreaktionen zur HO2
•-Bildung ist 
eine Rückreaktion der Gluconsäure-Radikale mit Eisen(II) unter Eisen(III)-Rückbildung mög-
lich [151]. Außerdem können die Radikale der organischen Säure weitere Eisen(III)-gluconat-
Komplexe reduzieren [123]. Zusätzlich ist eine Decarboxylierung des Gluconat-Radikalani-
ons wahrscheinlich, wobei ein kohlenstoffzentriertes Radikal und Kohlendioxid gebildet wird 
[128]. Kohlenstoffzentrierte Radikale, hier Aldose-Radikale [195], können nahezu diffusions-
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kontrolliert mit Sauerstoff und Eisen(III)-gluconat-Komplexen reagieren [222]. Entscheidend 
für die geringen Quantenausbeuten des Nitroaromatenabbaus ist wohl die Konkurrenz zwi-
schen dem gelösten Luftsauerstoff und den Eisen(III)-Verbindungen um die Gluconsäure- 
bzw. den Aldose-Radikalen in der Lösung [118]. Im zweiten Fall werden Eisen(II)-Ionen ge-
bildet.  
Mit steigenden pH-Wert liegt die Gluconsäure zunehmend als Anion vor. Dadurch wird eine 
Reaktion des elektrophilen Hydroxyl-Radikals mit der Gluconsäure gefördert. FAUST und 
HOIGNÉ beobachteten bei Citronensäure eine wachsende Reaktivität gegenüber •OH mit zu-
nehmendem pH-Wert [98]. Bei hohen pH-Werten liegen vermehrt die dissoziierten Spezies 
der Säuren vor. Also reagieren die •OH-Radikale verstärkt mit dem Komplexbildnern und 
nicht mit den Nitroaromaten. Zusätzlich tritt hier, trotz der Komplexbildner, mit steigendem 
pH-Wert verstärkt eine Polymerisation der Eisen-Komplexe zu mehrkernigen, und gegenüber 
Wasserstoffperoxid weniger reaktiven, kolloidalen Eisen-Komplexen auf [129, 137], wodurch 
eine Bildung der Hydroxyl-Radikale verringert wird. 
Bei der Reaktion mit Luftsauerstoff werden dagegen wiederum Oxidationsmittel produziert 
(HO2
•, H2O2, 
•OH, ROO•, ROOH) [128]. Die Hydroxyl-Radikal-Bildung erfolgt mit Ei-
sen(III)-gluconat-Komplexen schlechter als bei den Eisen(III)-hydroxo- und Eisen(III)-oxalat-
Komplexen. Dadurch wird die Bildung von •OH-Radikalen zusätzlich vermindert. Hierbei ist 
ein reduktiver Abbauweg nicht auszuschließen. Bei der Zersetzung der Gluconsäure entstehen 
•CO2
−-Radikalen. Diese stellen ein starkes Reduktionsmittel dar (siehe Kapitel 2.7). Auftre-
tende Konkurrenzreaktionen zur Bildung des Wasserstoffperoxids scheinen in dem System zu 
dominieren. Bei den Aminen und Phenolen spielt der schon bei der Photolyse mit Eisen(III)-




Deutlich wird, dass die Reaktionsgeschwindigkeit unter den gegebenen Versuchsbedingungen 
stark von der Anzahl der Nitro-Substituenten abhängig ist: mit zunehmender Zahl der Nitro-
Gruppen sinkt die Reaktionsgeschwindigkeit. 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol 
verhalten sich in Anwesenheit von FENTONs-Reagenz nahezu inert. Das lässt vermuten, dass 
diese Verbindungen zumindest im Grundzustand nicht mit Hydroxyl-Radikalen reagieren. 
Dagegen werden Mono- und Dinitroaromaten relativ schnell umgesetzt. Dieses Verhalten 
kann mit der Elektrophilie des Hydroxyl-Radikals erklärt werden. Die stark elektronenziehen-
den Nitro-Gruppen vermindern die Reaktivität des aromatischen Kerns gegenüber der e-
lektrophilen Addition des •OH. Dieser Einfluss ist desto ausgeprägter, je größer die Zahl der 
Nitro-Gruppen ist. Im Falle der Nitrotoluole kann der Angriff des •OH auch an der Methyl-
Gruppe erfolgen. Wie ein Vergleich der Reaktionsgeschwindigkeiten der beiden Dinitrotolu-
ole zeigt, wird die Reaktivität der Methyl-Gruppe von sterischen Faktoren beeinflusst. Nitro-
Substituenten in den beiden ortho-Positionen vermindern die Reaktivität. 
Auch unter diesen Bedingungen ist die Reaktionsgeschwindigkeit bei gegebener Konzentra-
tion von Nitroaromat, Eisen(III) und Wasserstoffperoxid von der Natur und der Zahl der Sub-
stituenten abhängig. In den homologen Reihen der Nitrobenzole und Nitrotoluole nimmt die 
Reaktivität mit zunehmender Zahl an Nitro-Gruppen ab. 2,6-Dinitrotoluol ist weniger reaktiv 
als 2,4-Dinitrotoluol. Nitrophenole und Aminonitrotoluole, deren Kern durch die Hydroxy- 
bzw. Amino-Gruppen aktiviert werden, sind wesentlich reaktiver als Nitrotoluole und Nitro-
benzole. 
Die Zugabe von organischen Komplexbildnern führt in der Regel zu einer Abnahme der Re-
aktionsgeschwindigkeit (Tab. 4.2.2 und 4.2.4). Dies lässt sich mit der Konkurrenz zwischen 
dem Nitroaromaten und dem Komplexbildner um die Hydroxyl-Radikale erklären. 
5.2.1 FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-SULFAT 
Für dieses Verhalten ist die Elektrophilie des Hydroxyl-Radikals verantwortlich. Die stark 
negativen induktiven- und mesomeren-Effekte der Nitro-Gruppen vermindern die Elektro-
nendichte am aromatischen Ring. Dadurch wird der elektrophile Angriff des Hydroxyl-Radi-
kals am aromatischen Kern mit zunehmender Zahl der Nitro-Gruppen verlangsamt. Allerdings 
ist bei den Nitrotoluolen eine Oxidation der Seitenketten möglich. Das Hydroxyl-Radikal 
kann hier die Methyl-Gruppe schrittweise zur Carboxyl-Gruppe oxidieren. Dabei vermindern 
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Nitro-Substituenten in den beiden ortho-Positionen die Reaktivität. Dass das 2,6-Dinitrotoluol 
weniger reaktiv ist als das 2,4-Dinitrotoluol ist ein Hinweis darauf, dass die Reaktivität der 
Methyl-Gruppe von sterischen Faktoren beeinflusst wird. Nitrophenole und Aminonitrotolu-
ole sind wesentlich reaktiver als Nitrotoluole und Nitrobenzole. Der +M-Effekt der Hydroxy- 
bzw. Amino-Gruppen aktiviert den aromatischen Ring für eine elektrophile Substitution 
durch ein •OH-Radikal. Bei den Aminen greifen die •OH-Radikale überwiegend das aromati-
sche System an. 
Unter Lichtausschluss zeigen Abbauversuche mit 1.10-4 M 2,4,6-Trinitrotoluol-Lösungen bei 
verschiedenen Eisen(III)- und H2O2-Konzentrationen bei einem pH-Wert von 3 die größten 
Reaktionsgeschwindigkeiten [85]. Bei einer Eisen(III)-Konzentration unterhalb von 100 µM 
ist bei keiner der verwendeten H2O2-Konzentrationen 2,4,6-Trinitrotoluol abgebaut worden.  
5.2.2 FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
Eine Geschwindigkeitsabnahme des Nitroaromatenabbaus in Gegenwart des Oxalats, weist 
auf eine Reaktion zwischen den Oxalat-Ionen und Hydroxyl-Radikalen hin. Eine Zugabe des 
organischen Komplexbildners führt hierbei vermutlich nur zu einem gesteigerten Verbrauch 
des Wasserstoffperoxids. 
Die Steigerung der Umwandlungsgeschwindigkeiten des NB und des 1,4-Dinitrobenzol im 
Vergleich zur „klassischen“ FENTON-Reaktion ohne Oxalat deutet auf einen weiteren Abbau-
weg neben der Oxidation durch Hydroxyl-Radikale hin. Als weiterer Abbaupfad ist eine Re-
duktion der Nitroaromaten durch organische Radikalanionen wahrscheinlich. Die in einer 
FENTON-Reaktion gebildeten Hydroxyl-Radikale reagieren mit der Oxalsäure (HO2CCO2
−) 
[149] bei einem pH-Wert von 3 mit einer Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten von k = 
3,2.107 M-1.s-1 [193] (Gleichung 2.7.1). Dabei entstehen Oxalyl-Radikale (C2O4
•−), die in 
einer Reaktion erster Ordnung (k = 2.106 s-1 [194]) zu Kohlendioxid und Carboxylat-Radika-
len (•CO2
−) zerfallen (Gleichung 2.7.2). 
 HO• +  HO2CCO2
−  →  H2O + C2O4
•−        (2.7.1) 
  C2O4
•− →  CO2  +  
•CO2
−      (2.7.2) 
Dieser Zerfallsprozess ist so schnell, dass eine direkte Reaktion der C2O4
•−-Radikale mit den 
in millimolaren Konzentrationen vorhandenen organischen Substraten zu vernachlässigen ist  
[149]. 
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Das gebildete Carboxylat-Radikal ist ein starkes Reduktionsmittel (E0 = -1,9 V gegen NHE 
[148]). Nitroaromatische Verbindungen nehmen leicht Elektronen von •CO2
−-Radikalen auf 
und bilden dabei Ein-Elektronen-Addukte [198]. Unter anderem werden Nitrobenzole 
(C6H5NO2) zu den entsprechenden Radikalanionen (C6H5NO2
•−) reduziert (Gleichung 2.7.4) 
[199]. Wobei JAGANNADHAM und STEEKEN für die Reaktion von 1,4-Dinitrobenzol mit •CO2
− 
eine Geschwindigkeitskonstante von k = 2,1.109 M-1.s-1 angeben [199]. Des weiteren besitzt 
das •CO2
− ein größeres Reduktionspotential als einige α-Hydroxyalkyl-Radikale [148]. Diese 
reduzieren ebenfalls Nitrobenzole durch einen Ein-Elektronen-Transfer [199]. 
Schwarz und Dobson geben unter anderem das Standardreduktionspotential für das Ethanol-
Radikal (CH3
•CHOH) mit E°= -1,25 V (gegen NHE) an [148]. Das CH3
•CHOH reduziert 2,4-
Dinitrotoluol, 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3-Dinitrobenzol zu ihren Radikalanionen [88]. Somit 
ist eine Reduktion der Nitroaromaten durch auftretende Carboxylat-Radikale möglich. 
 •CO2
− + C6H5NO2  →  CO2  +  C6H5NO2
•−      (2.7.4) 
In dem Elektronen-Addukt ist die negative Ladung in der elektronegativen NO2-Gruppe loka-
lisiert. Das gebildete Radikalanionen ist in wässriger Lösung unter alkalischen Bedingungen 
relativ stabil. In saurer Lösung werden die Radikalanionen protoniert. Ihre pKS-Werte liegen 
in einem Bereich von pKS = 2 - 4 (Gleichung 4.1.5) [200].  
 C6H5NO2
•−   + H+  →  C6H5NO2
•H     (2.7.5) 
Dieses C6H5NO2
•H-Radikal disproportioniert in saurer Lösung mit einer Geschwindigkeits-
konstante von 2k = 6 .108 l.mol-1.s-1 [201]. 
 2 C6H5NO2
•H  → C6H5N(OH)2 + C6H5NO2     (2.7.6) 
Das dabei gebildete C6H5N(OH)2 zerfällt unter Wasserabspaltung zum Nitrosoaromaten 
(C6H5NO) und Nitroaromaten [201]. Die Wasserabspaltung wird durch H
+-Ionen katalysiert: 
 C6H5N(OH)2    →
][H+  C6H5NOH  +  H2O     (2.7.7) 
Allerdings löscht der gelöste Luftsauerstoff diesen Schritt. Die entstandenen Radikalanionen 
werden durch Elektronenübertragung auf den Sauerstoff zu ihren Ausgangsverbindungen re-
generiert (Gleichung 2.7.8) [202]. 
 C6H5NO2
•−  +  O2  →  C6H5NO2 + O2
•−        (2.7.8) 
Außerdem tritt der gelöste Luftsauerstoff als Radikalfänger gegenüber den gebildeten Oxalyl- 
und Carboxylat-Radikalen auf (Gleichungen 5.1.3 und 5.1.4) [149]. Dabei werden weitere 
DISKUSSION 94 
Perhydroxyl-Radikale gebildet. Diese Radikale sind gegenüber den meisten organischen Ver-
bindungen nicht sehr reaktionsfähig [140]. 
 C2O4
•−   + O2 +  H
+  →  2 CO2 + HO2
•       (5.1.3) 
  •CO2−  +  O2  +  H+  →  CO2  +  HO2•           (5.1.4) 
PACKER ET AL. [223] geben die Geschwindigkeitskonstante für die Reaktion des Carboxylat-
Radikals mit molekularem Sauerstoff mit k = 1.109 l.mol-1.s-1 an. Die gebildeten HO2
•-Radi-
kale disproportionieren möglicherweise unter Wasserstoffperoxid-Bildung [135] oder oxidie-
ren in saurer Lösung vorhandene Eisen(II)-Ionen (siehe Kapitel 2.3). Das dabei gebildete Ei-
sen(III) wird anschließend durch noch vorrätige Oxalat-Ionen abermals komplexiert [120]. 
Somit ist die Reduktionsgeschwindigkeit der Nitroaromaten von der Sauerstoff-Konzentration 
in der Lösung abhängig. Der in der Reaktionslösung enthaltene Luftsauerstoff sollte für die 
registrierten geringen Abbaugeschwindigkeiten einiger Nitroaromaten durch eine FENTON-
Reaktion in Gegenwart von Oxalat verantwortlich sein. Allerdings wird der Luftsauerstoff mit 
zunehmender Reaktionszeit verbraucht und kann schließlich nicht mehr als Radikalfänger 
agieren. Weiterhin haben SCHWARZENBACH et al. demonstriert, dass gelöste Eisen(II)-Porphy-
rin-Komplexe ebenfalls verschiedene nitroaromatische Verbindungen reduzieren können 
[216]. Die Versuche sind unter sauerstofffreien Bedingungen durchgeführt worden. Dabei ist 
die Reduktionsgeschwindigkeit mit abnehmendem pH-Wert verlangsamt worden. Somit sollte 
eine Reduktion durch Eisen(II)-oxalat-Komplexe in dem verwendeten System nur eine zu 
vernachlässigende Rolle spielen. 
Weiterhin werden Aminonitroaromaten gar nicht oder nur sehr schlecht reduziert [213]. Bei 
vielen mehrfach nitrierten Nitroaromaten verläuft die Reduktion der ersten Nitro-Gruppe we-
sentlich schneller als die Reduzierung der verbleibenden Nitro-Gruppen. Die nachfolgende 
Reduktion ist so langsam, dass der Prozess in den meisten Fällen nach der Protonierung der 
ersten Nitro-Gruppe wirkungsvoll unterbrochen wird [213]. Außerdem ist die Geschwindig-
keit einer FENTON-Reaktion mit Aminonitroaromaten hoch (Tabelle 4.2.1). Also konkurrieren 
diese erfolgreicher als die anderen Nitroaromaten mit den Oxalat-Ionen um die Hydroxyl-
Radikale. Daher erfolgt der registrierte Abbau der Aminoverbindungen voraussichtlich wei-
terhin überwiegend durch Oxidation. Die verringerte Anzahl der freien Hydroxyl-Radikale 
bedingt anscheinend die geringeren Abbaugeschwindigkeiten im Vergleich zur FENTON-Re-
aktion ohne Oxalat. Ferner tritt durch die Oxidation des Oxalats im weiteren Reaktionsverlauf 
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ein Niederschlag von Eisenhydroxid auf. Dadurch wird die Bildung der Hydroxyl-Radikale 
vermindert und damit der oxidative und reduktive Abbau des Substrats inhibiert. 
Die Variation der Oxalsäure-Konzentration hat den 2,4,6-Trinitrotoluol-Abbau nicht gestei-
gert (Tabelle 4.1.3). In der Eisen(III)-Lösung entstehen ab 600 µM Oxalsäure vornehmlich 
Dioxalato-Komplexe (Fe(C2O4)2
−). Bei einer Oxalsäure-Konzentration von 2000 µM beträgt 
der Anteil eines Trioxalato-Komplexes (Fe(C2O4)3
2−) nur etwa 10% [120]. Eine Zunahme der 
organischen Komplexbildner-Konzentration führt hierbei vermutlich nur zu einem gesteiger-
ten Wasserstoffperoxidverbrauch. Weiterhin überwiegt hier sicherlich eine Rückreaktion mit 
gelöstem Luftsauerstoff. Die aus den Nitroaromaten entstandenen Radikalanionen werden 
durch den Sauerstoff zu ihren Ausgangsverbindungen regeneriert (Gleichung 4.1.8) [202]. 
Entsprechendes gilt vermutlich für das 1,3,5-Trinitrobenzol, das ebenfalls nicht mit FENTONs-
Reagenz in Gegenwart von Oxalsäure abgebaut wird. 
5.2.3 FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
Diese Ergebnisse können analog zum Nitroaromatenabbau mit FENTONs-Reagenz in Anwe-
senheit von Eisen-oxalat-Komplexen diskutiert werden. Die Oxidation des Substrats wird 
durch eine Reduktion der Nitroaromaten in den Hintergrund gedrängt. Offensichtlich reagie-
ren viele der in einer FENTON-Reaktion freigesetzten Hydroxyl-Radikale mit der in wesentlich 
höherer Konzentration vorliegenden Gluconsäure. Dadurch sind weniger Hydroxyl-Radikale 
für den Nitroaromatenabbau vorhanden und der oxidative Angriff der Hydroxyl-Radikale auf 
die leicht abzubauenden Aminonitroaromaten (siehe Tabelle 4.2.4) wird erheblich verlang-
samt. Dennoch wird die Transformation der Nitrotoluole, Nitrobenzole und des 4-Nitrophe-
nols beschleunigt. Eine aus der Reaktion der Hydroxyl-Radikale und des organischen Kom-
plexbildners gebildete oxidierende Spezies würde den Abbau der Aminonitroaromaten stärker 
fördern, als den Abbau der anderen Nitroaromaten. Außerdem werden Aminonitroaromaten 
gar nicht oder nur schlecht reduziert [213]. Somit ist ein reduktiver Abbau der Nitrotoluole, 
Nitrobenzole und der Nitrophenole wahrscheinlich. 
ISBELL et al. berichten über den schrittweisen Abbau von Gluconsäure durch Fe2+-Ionen und 
alkalischem, überschüssigen Wasserstoffperoxid in Ameisensäure, Oxalsäure und Kohlendi-
oxid [195, 196]. Ferner wird Gluconsäure durch Wasserstoffperoxid in Gegenwart von Ei-
sen(III)-Ionen oxidiert [225]. Hierbei entsteht unter Abspaltung von CO2 und Wasser eine 
niedere Aldose, die Arabinose. Es ist anzunehmen, dass als Zwischenprodukt die α-Keto-
Gluconsäure auftritt, die leicht decarboxyliert wird. Der Mechanismus ist unklar, wahrschein-
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lich erscheint ein Angriff an der α-Hydroxyl-Gruppe der Säure durch Hydroperoxy-Radikale. 
Die Hydroxyl-Radikale sollten unspezifisch mit den Hydroxyl-Gruppen der Gluconsäure rea-
gieren [197], wobei die Arabinose bei großem Wasserstoffperoxidüberschuss weiter zur A-
meisensäure (HCO2H) abgebaut wird [196]: 
  HOCH2[CH(OH)]4CO2H   →
+3
22 / FeOH   CO2  +  5 HCO2H     (5.1.5) 
Beim Angriff der Hydroperoxy- und Hydroxyl-Radikale auf die verschiedenen Hydroxyl-
Gruppen der Gluconsäure entstehen sicherlich unterschiedliche Aldonsäure-Radikale. Unklar 
ist, ob diese die Nitroaromaten zu reduzieren vermögen. Wahrscheinlicher ist jedoch, dass 
hier der gelöste Luftsauerstoff als Radikalfänger fungiert. Dabei entstehen wiederum Hydro-
peroxy-Radikale und Ketoaldonsäuren. Am Ende bilden größtenteils Ameisensäure und etwas 
Oxalsäure sowie Kohlendioxid die Abbauprodukte der Gluconsäure [196], wobei die Amei-
sensäure und Oxalsäure wiederum als Komplexbildner [220] fungieren. Die Eisen-Ionen-
Konzentration vermindert sich somit während der Reaktion kaum. Im Gegensatz zur FENTON-
Reaktion mit Oxalsäure ist hier kein oder kaum Eisenhydroxid-Niederschlag zu beobachten. 
Vermutlich oxidieren die Hydroxyl-Radikale die Ameisensäure und die Oxalsäure. Dabei 
können wiederum sehr reaktive Carboxylat-Radikale (•CO2
−) gebildet werden (Gleichung 
2.7.3) [149]. 
   HO•  +  HCO2H    →  H2O  +  
•CO2
−   +  H+      (2.7.3) 
Im Idealfall entstehen bei der Oxidation von einem Mol Gluconsäure etwa fünf Mol Ameisen-
säure [195, 196] und daraus ebenso viele Carboxylat-Radikale. Die •CO2
−-Konzentration ist 
damit fünfmal größer als die bei der Umsetzung mit Oxalsäure. Also stehen hier für die Re-
duktion der Nitroaromaten wesentlich mehr Carboxylat-Radikale zur Verfügung. Weiterhin 
tritt der gelöste Luftsauerstoff als Radikalfänger gegenüber den gebildeten Oxalyl- und Car-
boxyl-Radikalen auf (Gleichung 2.4.8 und 2.4.10). Die dabei zusätzlich gebildeten nicht sehr 
reaktiven HO2
•-Radikale reagieren jedoch mit Gluconsäure [197]. Im Gegensatz zur FENTON-
Reaktion mit Oxalsäure [149] wird hierbei die Bildung der •CO2
−-Radikale ebenfalls einge-
leitet. Zudem wird dadurch der Sauerstoffgehalt der Lösung schneller gesenkt. Somit sollte 
die Reduktionsgeschwindigkeit der Nitroaromaten wesentlich stärker durch die Gluconsäure 
beschleunigt werden, als bei einer FENTON-Reaktion mit Oxalsäure. Weiterhin ist eine Re-
duktion der Nitroaromaten durch einen Eisen(II)-gluconat-Komplex möglich, was auch für 
Eisen(II)-Porphyrin-Komplexe bekannt ist [216]. Allerdings sollte unter den verwendeten 
Reaktionsbedingungen dieser Abbauweg zu vernachlässigen sein. 
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Eine Steigerung der Gluconat-Ionen-Konzentration führt nur zu einem Mehrverbrauch an 
Wasserstoffperoxid. Außerdem überwiegt weiterhin die Rückreaktion mit Sauerstoff. Die bei 
einer Reduktion der Nitroaromaten entstandenen Radikal-Anionen werden durch den gelösten 
Luftsauerstoff zu ihren Ausgangsverbindungen regeneriert (Gleichung 2.7.8) [202]. Gleiches 
gilt vermutlich für das 1,3,5-Trinitrobenzol, das mit FENTONs-Reagenz in Gegenwart von 
Gluconat-Ionen ebenfalls nicht abgebaut wird. 
5.3 PHOTOLYSE VON WASSERSTOFFPEROXID 
Entsprechend der sehr schwachen UV-Absorption des Wasserstoffperoxids im verwendeten 
Wellenlängenbereich λ ≥ 300 nm kann eine effektive Bildung von Hydroxyl-Radikalen durch 
eine homolytische Spaltung des Wasserstoffperoxids ausgeschlossen werden. Wasserstoffpe-
roxid absorbiert UV-Licht oberhalb von 300 nm nur sehr schwach. Die Abbildung 5.3.1 zeigt 
das UV/VIS-Absorptionsspektrum von Wasserstoffperoxid.  
Abbildung 5.3.1: UV/VIS-Absorptionsspektren einiger Nitroaromaten und von Wasserstoff-
peroxid (H2O2). Zusätzlich ist der Transmissionsgrad eines UG-1-Farbfilters dargestellt: 
c(Nitroaromat) = 1.10-4 M, c(H2O2) = 19,6 mM, pH = 3. Nitroaromate: 4-NP (4-Nitrophenol), 
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Im eingestrahlten Wellenlängenbereich zwischen λ = 300 - 400 nm absorbieren nur die be-
handelten Nitroaromaten. Eine homolytische Spaltung des Wasserstoffperoxids wird ausge-
schlossen. 
Neben der direkten photochemischen Anregung wird auch die Sensibilisierung des Was-
serstoffperoxids diskutiert [92]. Die Übertragung der Anregungsenergie von einem angereg-
ten Nitroaromaten (Sensibilisator) auf das Wasserstoffperoxid führt zur Bildung von Hydro-
xyl-Radikalen (siehe Reaktionsschema 2.6.3). Angeregte Nitroaromaten können mit Was-
serstoffperoxid unter Bildung von Perhydroxyl-Radikalen reagieren [92]. In Anwesenheit von 
Wasserstoffperoxid sind die ermittelten Quantenausbeuten für eine Photolyse bei einigen der 
betrachteten Nitroaromaten größer, als bei einem reinen, lichtinduzierten Abbau (vergleiche 
Tabelle 4.3.1). Somit spielt der von LIPCZYNSKA-KOCHANY [92] vorgeschlagene Energie-
übertragungsmechanismus für bestimmte Nitroaromaten eine bedeutende Rolle. 
Die eingesetzten Nitroaromaten absorbieren sehr schwach im eingestrahlten Wellenlängenbe-
reich, so dass der Effekt der Energieübertragung für den größten Teil der Verbindung gering 
ausfällt. Ferner reagiert 2,4,6-Trinitrotoluol aus dem angeregten Triplettzustand photoche-
misch mit einem der Reaktionspartner. Sauerstoff ist ein Triplettquencher. Mit zunehmender 
Sauerstoffkonzentration sollte der photochemische Abbau also abnehmen. Wasserstoffperoxid 
zerfällt in der Lösung unter Bildung von Sauerstoff und Wasser, so dass unter diesen Bedin-
gungen bei hohen Wasserstoffperoxidkonzentrationen eine inhibierende Wirkung auftreten 
kann [84]. 
5.4 PHOTOLYSE VON NITROAROMATEN 
Bei den bestrahlten Verbindungen verläuft die innere Umwandlung in den Grundzustand we-
sentlich schneller als der lichtinduzierte Abbau. Nach der photochemischen Anregung kon-
kurrieren unter den gewählten Bedingungen die Desaktivierungsprozesse erfolgreich mit der 
Photolyse. Eine reine Photolyse als Methode für die Behandlung von mit Nitroaromaten be-
lasteten Wässern ist aufgrund der geringen Reaktionsgeschwindigkeiten wenig geeignet. Die 
Untersuchungen zur Photolyse einer Reihe von Nitroaromaten in luftgesättigten Medien ha-
ben daher nur Kontrollcharakter. 
Die Abbildung 5.4.1 zeigt die UV/VIS-Absorptionsspektren einiger Nitroaromaten in wässri-
ger Lösung bei einem pH-Wert von 3 im Wellenlängenbereich zwischen λ = 300 - 400 nm. 
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Die Nitroaromaten absorbieren Licht mit einem Maximum im UV-C und weisen eine „Schul-
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Abbildung 5.4.1: UV/VIS-Absorptionsspektren einiger Nitroaromaten und der Rein-
transmissionsgrad eines UG-1-Filters: c(Nitroaromat) = 1.10-4 mol⋅l-1, pH = 3. Nitroaromate: 
4-NP (4-Nitrophenol), 2,4-DNP (2,4-Dinitrophenol), 2,6-DA-4-NT (2,6-Diamino-4-Nitroto-
luol), 2-A-4-NT (2-Amino-4-Nitrotoluol), 4-A-2,6-DNT (4-A-2,6-Dinitrotoluol), 2,4,6-TNT 
(2,4,6-Trinitrotoluol). 
 
Die Nitroaromaten zeigen bei einem pH-Wert von 3 eine geringe Absorption in einem Wel-
lenlängenbereich von λ > 300 nm. Wobei die Nitrophenole und Aminonitrotoluole das einge-





Auf die Darstellung der UV/VIS-Absorptionsspektren der wasserstoffperoxidhaltigen Proben 
wird hier verzichtet, da diese Proben nur nach Zugabe eines Radikalfängers (z.B. Ethanol) 
stabil sind. Außerdem kann die Absorption des eingestrahlten Lichtes durch das Wasserstoff-
peroxid im verwendeten Wellenlängenbereich vernachlässigt werden (vgl. Abbildung 5.3.1). 
Daher wird auf die Absorptionsspektren der wasserstoffperoxidfreien Proben für eine Photo-
lyse der Nitroaromaten auf Kapitel 5.4 verwiesen. Die Ergebnisse einer Photolyse der Nitro-
aromaten ohne absorbierende Additive zeigen, dass diese eine untergeordnete Rolle spielt. 
 
5.5.1 PHOTO-FENTON-REAKTION MIT EISEN(III)-HYDROXO-KOMPLEXEN 
Eine erhöhte Photolysegeschwindigkeit der Nitroaromatem in Gegenwart von FENTONs-Rea-
genz beruht dabei wahrscheinlich auf einer gesteigerten Hydroxyl-Radikalbildung. Bei den 
Nitrophenolen und Aminonitrotoluolen wird diese Radikalbildung möglicherweise durch ei-
nen inneren Filtereffekt abgeschwächt (siehe Abbildung 5.4.1). Im Vergleich zu den schlech-
ter absorbierenden Verbindungen kann hier die Degradationsgeschwindigkeit durch eine Be-
lichtung mit UV-Licht nicht deutlich gesteigert werden. Die hier ermittelte Reaktivitätsreihe 
der Transformation der Nitroaromaten entspricht einem elektrophilen Angriff durch Hydro-
xyl-Radikale (vergleiche Tabelle 4.5.1). Unter den gegebenen Versuchsbedingungen hängt 
die Abbaugeschwindigkeit stark von der Anzahl der Nitro-Substituenten ab. Mit zunehmender 
Zahl der Nitro-Gruppen sinkt die Reaktionsgeschwindigkeit. Die stark elektronenziehende 
Nitro-Gruppe verringert die Elektronendichte am aromatischen Ring und verlangsamt dadurch 
den Angriff elektrophiler Reagenzien. Allerdings ist bei den Nitrotoluolen eine Reaktion mit 
der Seitenkette möglich. Das Hydroxyl-Radikal kann hier die Methyl-Gruppe stufenweise zur 
Carbonsäure oxidieren. Dabei vermindern Nitro-Substituenten in den beiden ortho-Positionen 
die Reaktivität. Das 2,6-Dinitrotoluol ist weniger reaktiv als das 2,4-Dinitrotoluol. Die 
Nitrophenole und Aminonitrotoluole sind wesentlich reaktiver als Nitrotoluole und Nitroben-
zole. Der +M-Effekt der Hydroxy- bzw. Amino-Gruppen aktiviert den aromatischen Ring für 
eine elektrophile Substitution durch ein •OH-Radikal. Die Absorption von Lichtquanten ver-
ändert die elektronische Struktur und damit die Reaktivität einer chemischen Verbindung. In 
einer Dunkelreaktion mit FENTONs-Reagenz zeigen 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitro-
benzol nahezu keinen Abbau. Allerdings scheinen diese Verbindungen im angeregten Zustand 
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besser mit Hydroxyl-Radikalen zu reagieren als im Grundzustand. Bei Belichtung mit UV-
Licht können 2-Nitro-, 2,4-Dinitro-, 2,6-Dinitro- und 2,4,6-Trinitrotoluol durch eine intramo-
lekulare H-Abstraktion in saurer Lösung Anionen bilden. Dadurch wird die Elektronendichte 
im aromatischen System erhöht und damit die Suszeptibilität des Moleküls gegenüber den 
elektrophilen Hydroxyl-Radikalen deutlich gesteigert. Außerdem ist die Acidität der Phenole 
im angeregten Zustand wesentlich größer als im Grundzustand, so dass die angeregten Mole-
küle wesentlich empfindlicher gegenüber einer elektrophilen Substitution durch Hydroxyl-
Radikale sind [226]. 
5.5.2 PHOTO-FENTON-REAKTIONEN MIT EISEN(III)-OXALAT-KOMPLEXEN 
Zeitaufgelöste laserspektroskopische Untersuchungen zeigen, dass Wasserstoffperoxid ange-
regte elektronische Zustände von Fe(III)-oxalat-Komplexen löscht. Dabei werden Hydroxyl-
Radikale gebildet [212]. In saurer Lösung bei pH-Werten kleiner 3 sind diese Prozesse sehr 
schnell (k = 6,1.105 (M-1.s-1) [212]) und langsamer bei pH-Werten größer 3 - 4 (k = 2,1.105 
(M-1.s-1) [212]). Unter Belichtung wird im untersuchten System zugegebenes Phenol sehr 
leicht hydroxyliert (k = 1,4.1010 (M-1.s-1) [212]). 
Eine Steigerung der optische Dichte durch eine Komplexierung des Eisen(III)-Systems ver-
mindert bei allen aromatischen Verbindungen den Eigenanteil an der UV-Absorption der Pro-
ben. Also sollte sich der Komplexbildner gleichmäßig beschleunigend auf die Abbauge-
schwindigkeit der Nitroaromaten auswirken. Dagegen werden die Geschwindigkeiten der 
Transformation der Aminonitroaromaten gar nicht oder nur gering beschleunigt. Die Um-
wandlung des 2,6-Diamino-4-Nitrotoluol zeigt die größte Geschwindigkeit, aber im Vergleich 
zur Transformation mit einer „klassischen“ Photo-FENTON-Reaktion reagiert das System 
leicht inhibiert. 
Beim 2-Amino-4-Nitrotoluol tritt dieser Effekt ebenfalls auf. Also nimmt hier mit zunehmen-
der Zahl der Amino-Gruppen im Verhältnis zur Anzahl der Nitro-Gruppen die beschleuni-
gende Wirkung der Oxalat-Ionen auf die Abbaugeschwindigkeit der Aminonitroaromaten im 
Vergleich zur „klassischen“ Photo-FENTON-Reaktion ab. Die unterschiedliche Beschleuni-
gung bei den Aminonitrotoluolen resultiert vermutlich aus einem zusätzlichen reduktiven Ab-
baupfad. Schließlich ist die Reduktionsgeschwindigkeit der ersten Nitro-Gruppe bei Polynit-
roaromaten schneller als die Geschwindigkeit einer Reduktion einer weiteren Nitro-Gruppe. 
In den meisten Fällen stoppt der Prozess nach einer Reduktion der ersten Nitro-Gruppe [213]. 
Hierbei treten die in Kapitel 2.7 beschriebenen Carboxylat-Radikale (•CO2
−) als Reduktions-
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mittel gegenüber den Nitroaromaten auf [198]. Das Carboxylat-Radikal besitzt ein starkes 
Reduktionspotential (E0 = −1,9 V gegen NHE [148]) und entsteht beim schnellen Zerfall der 
Oxalyl-Radikale (C2O4
•−) (siehe Gleichung 2.4.9) [194].  
C2O4
•− → CO2 + 
•CO2
−  (2.4.9) 
Beispielsweise dissoziieren angeregte Ferri-mono-oxalato-Komplexe bei einer Photolyse in 
Oxalyl-Radikale und Eisen(II)-Ionen (Gleichung 2.4.6) [118]. Darüber hinaus oxidieren 
Hydroxyl-Radikale ebenfalls Oxalat-Ionen und bilden dabei weitere Oxalyl-Radikale (siehe 




 →  Fe2+ + C2O4
•−   (2.4.6) 
HO• + HO2CCO2
− → H2O + C2O4
•−   (2.7.1) 
Die entstandenen Carboxylat-Radikale bilden vermutlich mit H2O2 wiederum Hydroxyl-Ra-
dikale:  
•CO2
− + H2O2  → CO2 + OH
− + •OH    (5.1.1) 
Diese Reaktion verläuft jedoch sehr langsam (k = 7,3.105 l.mol-1.s-1) [214]. Außerdem redu-
zieren die gebildeten Oxalyl- und die Carboxylat-Radikale gelösten Luftsauerstoff. Dabei 
entstehen in saurer Lösung die verhältnismäßig stabile Perhydroxyl-Radikale [120, 118]: 
C2O4
•−  + O2 + H
+ → 2 CO2 + HO2
•  (5.1.3) 
•CO2
− + O2 + H
+ → CO2 + HO2
• (5.1.4) 
Anschließend disproportionieren HO2
•-Radikale wahrscheinlich unter Wasserstoffperoxid-
Bildung oder oxidieren in saurer Lösung vorhandene Eisen(II)-Ionen (siehe Kapitel 2.2 und 
2.3) [135]. Das dabei gebildete Eisen(III) wird anschließend durch noch vorrätige Oxalat-Io-
nen abermals komplexiert [120]. Weiterhin ist eine Reduktion der Nitroaromaten durch einen 
Eisen(II)-oxalat-Komplexe möglich. In Kapitel 5.2.2 wurde beschrieben, dass auch Eisen(II)-
Komplexe in sauerstofffreien Systemen verschiedene Nitroaromaten reduzieren [215]. Zum 
Beispiel reduzieren Eisen(II)-Porphyrin-Komplexe unterschiedliche Nitrobenzole zu den ent-
sprechenden Aminen [216]. Allerdings spielt unter den verwendeten Reaktionsbedingungen 
dieser Abbauweg keine bedeutende Rolle.  
DISKUSSION 103 
Die optische Dichte der Proben nimmt mit steigendem Oxalat-Ionengehalt nicht mehr we-
sentlich zu. Also kann trotz steigender Komplexbildner-Konzentration nicht mehr Lichtener-
gie aufgenommen und in eine gesteigerte •OH-Bildung umgesetzt werden. Hierdurch wird die 
Wahrscheinlichkeit erhöht, dass gebildete Hydroxyl-Radikale verstärkt mit dem Komplex-
bildner reagieren und nicht mehr für eine Umsetzung mit einem Nitroaromaten zur Verfügung 
stehen. Analoges gilt für auftretende reduzierende Spezies. 
5.5.3 PHOTO-FENTON-REAKTIONEN MIT EISEN(III)-GLUCONAT-KOMPLEXEN 
Die Eisen(III)-gluconat-Komplexe absorbieren mehr Licht im eingestrahlten Spektralbereich 
als ein Eisen(III)-oxalat-System (vergleiche Abbildung 5.1.2 und Abbildung 5.1.4). Die 
Transformationsgeschwindigkeit des Systems wird im Vergleich zum System in Gegenwart 
von Oxalat nicht so deutlich beschleunigt. Die Eisen(III)-gluconat-Komplexe sind weniger 
photoaktiv als die Eisen(III)-oxalat-Komplexe. Dadurch ist die Photoreduktionsgeschwindig-
keit des Eisen(III) zu Eisen(II) in dem LMCT-Komplex geringer. Außerdem wird ein Abbau 
des 2,6-Diamino-4-Nitrotoluol wesentlich deutlicher inhibiert als bei einer „klassischen“ Pho-
to-FENTON-Reaktion und einer mit Oxalat-Ionen. 
Die Abbaugeschwindigkeiten der Aminonitroaromaten und Nitrophenole werden im Ver-
gleich zu den übrigen untersuchten Nitroaromaten nicht so deutlich gesteigert. 
Somit scheint auch hier, neben einem oxidativen Abbau der Nitroaromaten ein reduktiver 
Abbaupfad zu existieren. Wie in Kapitel 2.7 berichtet, ist eine Reduktion der Nitroaromaten 
durch eine bei einer Degradierung der Gluconat-Ionen entstehenden Carboxylat-Radikalen in 
den Proben möglich. Außerdem ist eine Reduzierung der Nitroaromaten durch einen Ei-
sen(II)-gluconat-Komplex möglich. In Kapitel 5.2.3 ist beschrieben, dass auch komplexierte 
Fe2+-Ionen in sauerstofffreien Systemen gegenüber verschiedenen Nitroaromaten als Reduk-
tionsmittel auftreten können [215]. Beispielsweise reduzieren Fe2+-Porphyrin-Komplexe ei-
nige Nitrobenzole zu den entsprechenden Aminen [216]. Die optische Dichte der Proben 
nimmt ab einer Konzentration der Gluconat-Ionen von 600 µM nicht mehr wesentlich zu (sie-
he Abbildung 5.1.5). Das System nimmt trotz steigender Komplexbildner-Konzentration nicht 
mehr Photonen auf und steigert somit nicht die •OH-Bildung. Also reagieren die gebildeten 
Hydroxyl-Radikale verstärkt mit dem Komplexbildner. Entsprechendes gilt vermutlich für 
gegebenenfalls auftretende reduzierende Spezies. 
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6 ZUSAMMENFASSUNG 
In der vorliegenden Arbeit wurde das Transformationsverhalten vieler, sprengstoffspezifi-
scher Nitro- und Aminoaromaten untersucht. Der Reaktionsfortschritt wurde mittels HPLC 
verfolgt, das Absorptionsverhalten mittels UV-Spektroskopie ermittelt.  
Als Transformationsreaktionen wurde die direkte Photolyse sowie verschiedene oxidative 
Verfahren eingesetzt, bei denen das in der Reaktion generierte Hydroxyl-Radikal das reakti-
ve Agenz darstellte. Im Zentrum des Interesses dieser Arbeit stand dabei die Photo-FENTON-
Reaktion, die gleich mehrere der möglichen Reaktionswege eröffnet: 
 ➘ Dunkelreaktion (FENTON-Reaktion)  
 ➘ Photolysereaktion 
 ➘ Homolyse von Wasserstoffperoxid  
 ➘ Photolyse von Eisen-Hydroxo-Komplexen 
Die Stoffumsätze der eingesetzten photochemischen Oxidationsverfahren nehmen bei gege-
benem Photonenfluss im verwertbaren Wellenlängenbereich in der Abfolge: Photo-FENTON 
> Photolyse von Fe(OH)2+-Komplexen ≈ Photooxidation mit Wasserstoffperoxid ab. Die 
FENTON-Reaktion verläuft in der Regel erheblich langsamer als die photochemischen Reak-
tionen. Die direkte Photolyse führt lediglich zu vernachlässigbaren Stoffumsätzen. 
Für alle oxidativen Methoden weisen die untersuchten Aromaten erhebliche Unterschiede in 
den Reaktivitäten gegenüber den generierten Hydroxyl-Radikalen auf. Dabei lassen sich 
folgende Schlussfolgerungen ziehen: 
• Die Reaktionsgeschwindigkeit nimmt in einer homologen Reihe mit zunehmender 
Zahl an Nitro-Substituenten ab (Nitroaromaten > Dinitroaromaten > Trinitroaromat) 
• Nitrotoluole sind reaktiver als Nitrobenzole. 
• Die extrem toxischen Nitrophenole und Aminoaromaten reagieren sehr schnell mit 
Hydroxyl-Radikalen. 
• 2,4,6-Trinitrotoluol und 1,3,5-Trinitrobenzol reagieren in der Dunkelreaktion prak-
tisch nicht mit Hydroxyl-Radikalen, die durch FENTONs-Reagenz erzeugt werden. 
Bei den photooxidativen Methoden führte eine Zugabe organischer Komplexbildner in der 
Regel zu einer erhöhten Quantenausbeute, also indirekt zu einer erhöhten Transformations-
rate. Abhängig von den zu zersetzenden Aromaten und den verwendeten Verfahren waren 
die untersuchten Komplexbildner − auch in Hinblick auf pH-Wert und Konzentration −  
unterschiedlich wirksam. 
Die in dieser Arbeit ermittelten, optimalen Reaktionsbedingungen für Transformationsreak-
tionen bilden die Grundlage für den späteren Einsatz der Methode bei der Aufbereitung von 
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